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Universidade do Minho.  
O documento está organizado em três partes. Na primeira parte, de enquadramento científico, é 
abordado e desenvolvido o tópico “Pilhas e Baterias: uma oxidação útil. Desenvolvimento de 
conceitos integrados no programa curricular da disciplina de Química no 12º ano de escolaridade“. 
Na segunda parte, apresentam-se os projetos científicos desenvolvidos, com referência aos objetivos 
pretendidos, bem como a sua contribuição para uma melhoria nas aprendizagens dos alunos. 
Na terceira parte, são descritas as ações de formação frequentadas, promotoras de um 








This professional activity report was done under the order RT - 38/2011, Master degree in Science 
– Teachers’ Training – specialization in Physics and Chemistry from Minho University. 
The document is organized into three parts. The first part includes the scientific framework and 
develops the topic “Batteries: a useful oxidation. Development of concepts integrated in the curricula 
of Chemistry in the 12th grade”. 
The second part presents the scientific projects developed, with reference to the intended objectives, 
as well as their contribution to the improvement of students’ learning. 
The third part describes the attended training which has promoted an updated knowledge and an 
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O relatório está dividido em três partes e um anexo. Na primeira parte deste relatório apresenta-se 
uma síntese de conceitos relacionados com o tema “Pilhas e Baterias: uma oxidação útil” 
constituindo um esforço de atualização científico-profissional. No desenvolvimento deste tema, 
procede-se à abordagem de alguns conceitos e princípios básicos do equilíbrio eletroquímico e das 
reações de oxidação-redução. Apresentam-se os fundamentos associados ao funcionamento de um 
sistema eletroquímico simples, constituído por dois elétrodos separados no espaço, ligados 
externamente por um condutor (fios elétricos) e mergulhados numa solução de eletrólito. São ainda 
descritos os processos eletroquímicos que ocorrem em algumas células de uso quotidiano, 
disponíveis comercialmente. As bases teóricas destes assuntos resultam de uma pesquisa de 
informação, recorrendo a fontes bibliográficas e conteúdos disponibilizados na Internet. 
Na segunda parte são apresentadas as principais atividades desenvolvidas no ano letivo transato e 
que se enquadravam no tema desenvolvido no enquadramento científico e ainda os projetos 
científicos desenvolvidos. É apresentada a descrição dos objetivos pretendidos, intervenientes e 
parcerias, metodologias utilizadas e resultados alcançados, demonstrando a sua contribuição para 
uma maior eficácia na aprendizagem dos alunos, na medida em que promovem o gosto pela 
ciência, motivando-os para o estudo. 
Na terceira parte são referidas as ações frequentadas, acreditadas e não acreditadas, nas vertentes 
científica, tecnológica e pedagógica, acompanhadas de uma reflexão sobre a sua contribuição no 
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Parte I – ENQUADRAMENTO CIENTÍFICO: “Pilhas e Baterias: uma oxidação útil. Desenvolvimento 




Uma bateria é um dispositivo que permite que os reagentes acumulados num dado sistema químico 
reajam e a energia libertada na reação química seja convertida em energia elétrica, atuando por 
isso como uma fonte portátil de energia elétrica. Os primeiros estudos deste tipo de sistemas foram 
realizados no início do seculo XIX por Luigi Galvani e Alessandro Volta. 
A primeira bateria surgiu com Alessandro Volta, em 1800, sendo por isso usualmente designada 
por pilha de Volta. No entanto, só com o aparecimento do telégrafo, em 1830, é que se deu início 
ao desenvolvimento comercial deste dispositivo. A importância deste tipo de fonte de energia 
encontra um novo auge com o aparecimento dos recetores de rádio, em 1920 (e mais 
recentemente, nas últimas décadas, novos tipos de baterias apareceram destinadas a aplicações 
com outras especificações, como as destinadas a telemóveis ou outros equipamentos portáteis).  
O desenvolvimento da indústria eletrónica exigiu o aparecimento de baterias mais pequenas, com 
maior capacidade de acumulação de energia por unidade de volume, destinadas por exemplo, a 
pequenos dispositivos elétricos, telemóveis, computadores portáteis e tablets; por outro lado, o 
aumento de consumo de energia dos países desenvolvidos e em via de desenvolvimento levaram ao 
desenvolvimento de fontes de acumulação e fornecimento de energia, como alternativa aos recursos 
energéticos provenientes dos combustíveis fósseis [1]. Estes dispositivos eletroquímicos são 
também utilizados em situações de recurso para prevenir cortes instantâneos de corrente elétrica, 
como é exemplo as utilizadas como fonte ininterrupta de sistemas informáticos.  
Um sistema eletroquímico constituído por dois elétrodos separados no espaço, ligados 
externamente por um condutor (fios elétricos) e mergulhados numa solução (eletrólito) designa-se 
por célula eletroquímica, pilha ou ainda elemento de pilha, podendo estes termos serem usados 
indistintamente. Cada componente de uma célula pode tomar a designação de semicélula, 
semipilha ou semielemento de pilha.  
Há algum desentendimento na terminologia usada para descrever tais sistemas eletroquímicos. O 
termo pilha é vulgarmente utilizado, no dia-a-dia, para se referir a uma célula eletroquímica que atua 
como acumulador e fonte de energia elétrica e é um dispositivo constituído por dois elétrodos e um 
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eletrólito (condutor iónico líquido, sólido ou pastoso), associados de maneira a produzir energia 
elétrica. 
O termo bateria refere-se, por sua vez, a um conjunto de pilhas, associadas em série ou em 
paralelo, dependendo da exigência de um maior ou menor potencial.  
Na realidade, na literatura especializada utiliza-se o termo bateria para designar uma única célula 
ou um conjunto de células. Dado o uso linguístico dominante do termo bateria, assim adota-se essa 
terminologia ao longo do trabalho, ressalvando-se em cada momento a diferença entre este termo e 
o de célula eletroquímica, quando se justificar. Excetuam-se os casos em que o termo comum mais 
usado é o de pilha, por exemplo, “pilha seca” para designar a bateria de Leclanché ou “pilha 
alcalina” para designar uma bateria de Leclanché em meio alcalino. 
 
2. Reações de oxidação-redução  
Uma reação química em que há transferência de eletrões entre duas espécies (iões, moléculas, 
átomos) designa-se por reação de oxidação-redução ou, simplificadamente, reação redox. A espécie 
química que cede eletrões sofre uma oxidação e designa-se por redutor (Red) e a que capta 
eletrões, sofre uma redução e designa-se por oxidante (Ox). 
Genericamente, uma redução representa-se pela semirreação 
 
Ox1 + ne- ⇄ Red1  (1) 
 
em que n é o número de eletrões transferidos. Da mesma maneira, uma oxidação representa-se 
genericamente pela semirreação 
 
Red2 ⇄ Ox2 + ne- (2) 
 
Uma reação redox pode ocorrer do contacto direto de uma dupla redox ou envolvendo um meio 
condutor que assegura a transferência eletrónica entre estas duas espécies, ou seja, um oxidante só 
recebe eletrões na presença de um redutor que os receba e vice-versa. A existência de eletrões 
livres só é observada quando a reação eletroquímica envolve a participação de fases (por exemplo, 
metais) que podem servir de meio de circulação de tal tipo de espécies. Este processo de 
transferência/transporte de carga é designado por condução eletrónica. A condução elétrica pode 
ocorrer também por via do movimento de carga iónica, sendo estas caraterísticas verificadas nos 
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materiais ou substâncias que se designam por condutores iónicos ou eletrólitos, ou seja, o processo 
de transporte de carga envolve o movimento de espécies carregadas (iões) através do meio 
eletrolítico que separa internamente os constituintes (elétrodos) da célula. 
Somando as duas semirreações acima referidas, obtemos a representação de uma reação de 
oxidação-redução [2]: 
 
aOx1 + b Red2 ⇄ cOx2 + dRed1 (3) 
 
2.1. Número ou estado de oxidação 
O estado de oxidação é um número que, para espécies simples (átomos ou iões monoatómicos) 
representa a diferença entre o número atómico do átomo e o número de eletrões existentes nas 
orbitais. Tal número indica, por isso, se essa espécie sofreu qualquer alteração na sua configuração 
eletrónica, cedendo ou captando (formalmente) eletrões. 
Para espécies mais complexas a aplicabilidade desta definição exige um conhecimento mais 
detalhado da distribuição eletrónica. Esta dificuldade é colmatada, utilizando-se um conjunto de 
regras para atribuição dos números de oxidação de uma dada espécie atómica quando constituinte 
de um composto [3]:  
i. O número de oxidação do flúor, nos seus compostos, é sempre – 1 (por exemplo, NaF). 
ii. O número de oxidação do oxigénio, nos seus compostos, é – 2 (por exemplo, MgO). 
Existem algumas exceções como: a) Peróxidos (-1) e superóxidos (-1/2). b) No caso dos fluoretos de 
oxigénio, a regra i tem preferência, dado o flúor ser mais eletronegativo que o oxigénio. Por 
exemplo, no OF2 o número de oxidação do oxigénio é +2 e no O2F2 é +1. 
iii. O número de oxidação do hidrogénio, nos seus compostos, é +1. 
A exceção é a dos hidretos metálicos em que o número de oxidação é – 1 (por exemplo, NaH). 
iv. Na fórmula química da espécie (ião, átomo ou molécula), a soma algébrica dos números de 
oxidação dos elementos constituintes é igual à carga efetiva da espécie. Assim,  
a) O número de oxidação de um elemento livre ou no estado molecular é zero. 
b) O número de oxidação de um ião monoatómico é igual à carga do ião. 
c) A soma dos números de oxidação de todos os elementos numa molécula é zero. 
d) A soma dos números de oxidação de todos os elementos num ião poliatómico é igual à 
carga elétrica do respetivo ião.  
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Numa reação de oxidação-redução ocorre a variação do número de oxidação de alguns constituintes 
das espécies envolvidas. Se o número de oxidação de um elemento aumenta, ocorre uma oxidação 
e se o número de oxidação diminui ocorre uma redução. Sendo que nem sempre é fácil identificar 
se uma reação é de natureza redox, o único processo seguro é o de comparar os números de 
oxidação de todos os elementos nos reagentes e nos produtos da reação e verificar se há variação 
do estado de oxidação. 
 
2.2. Acerto de reações redox  
A equação química que traduz uma reação de oxidação-redução também fornece informação sobre 
o meio, ácido ou básico, em que esta ocorre, conforme esta inclua a participação, respetivamente, 
dos iões H3O+ ou HO¯. 
Existem procedimentos sistemáticos e eficazes destinados ao acerto das massas e das cargas de 
equações para reações redox. Os dois métodos clássicos de acerto são: o método do ião-eletrão e o 
método de variação do número de oxidação. Para ultrapassar a deficiência de cada método, pode 
usar-se um processo misto, mistura dos dois métodos, que se expõe com o exemplo da oxidação do 
etanol a etanal, efetuada pelo dicromato de potássio, em meio ácido [4].  
Considerando a equação química, não acertada, desta reação 
 
C2H6O + Cr2O72-→ C2H4O + Cr3+  (4) 
 
Assim, procede-se segundo a ordem descrita: 
 
Passo 1 - A equação global é desdobrada nas respetivas equações das semirreações (esta etapa 
exige a prévia identificação das espécies/compostos onde ocorre a redução e a oxidação, sendo 
esta separada em dois termos) 
 
Semirreação de redução: Cr2O72- →Cr3+ (5) 
Semirreação de oxidação: C2H6O → C2H4O (6) 
 
Passo 2 - Em cada equação da semirreação calculam-se os números de oxidação da espécie 
oxidada ou reduzida 
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Passo 3 - Acerta-se a massa da espécie que sofre alteração do número de oxidação 
 
Semirreação de redução: Cr2O72-→ 2Cr3+  (9) 
Semirreação de oxidação: C2H6O → C2H4O (10) 
 
Passo 4 - Multiplica-se a variação do número de oxidação da espécie pelo seu número de átomos, 
determinando assim o número de eletrões envolvidos nessa semirreação  
 
2 átomos de Cr x (3 e¯) = 6 e¯  
Semirreação de redução: Cr2O72- + 6 e-→ 2Cr3+  (11) 
 
2 átomos de C x (1 e¯) = 2 e¯  
Semirreação de oxidação: C2H6O → C2H4O + 2 e- (12) 
 
Passo 5 - Adicionam-se outras partículas (moléculas/iões) (H2O, HO¯, H3O+), se necessário, para 
acerto de cargas e de massas. Se a reação ocorrer em meio ácido, adiciona-se H3O+ no mesmo 
membro que contém os eletrões; se ocorrer em meio básico, adiciona-se HO¯ no membro oposto ao 
que contém os eletrões. Adiciona-se ainda H2O no membro oposto a HO¯ ou H3O+. Esta etapa 
permite acertar as massas de oxigénio e de hidrogénio em cada termo. 
Como a reação é em meio ácido obtém-se, para o exemplo apresentado, 
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Semirreação de redução: Cr2O72- + 6 e- + x H3O+  →   2Cr3+ + y H2O  (13) 
                                      Carga: (2-) + (6-) + (x+)       Carga: (6+) + 0  
 
Semirreação de oxidação: C2H6O  +  y H2O   →    C2H4O + 2 e- + x H3O+ (14) 
                                                Carga: 0                    Carga: 0 + (2-) + (x+) 
                 
Passo 6 - Acertam-se as cargas. O acerto das cargas determina x 
 
Para a semirreação de redução: - 8 + x = +6 <=> x= 14  (15) 
Para a semirreação de oxidação: 0 = - 2 + x <=> x= 2  (16) 
 
Passo 7 - Acertam-se as massas. Determina-se o valor de y acertando o número de átomos de 
oxigénio 
 
Para a semirreação de redução:  7 + 14 = y <=> y= 21  (17) 
Para a semirreação de oxidação: 1 + y = 1+2 <=> y= 2  (18) 
 
Passo 8 - Obtém-se então as equações das semirreações acertadas (neste ponto, faz-se a 
verificação das cargas e das massas nas duas equações) 
 
Semirreação de redução: Cr2O72- + 6 e- + 14 H3O+ →   2Cr3+ + 21 H2O  (19) 
Semirreação de oxidação: C2H6O + 2H2O →   C2H4O + 2 e- + 2 H3O+ (20) 
 
Passo 9 - Multiplicam-se as duas equações por fatores convenientes, tendo em conta que os 
eletrões captados pela espécie reduzida são os libertados pela espécie oxidada, igualando as cargas 
em ambos os termos da equação global. Assim, para a semirreação de redução 
 
Cr2O72- + 6 e- + 14 H3O+ →   2Cr3+ + 21H2O (x1)  (21) 
 
Obtém-se a equação 
 
Cr2O72- + 6 e- + 14 H3O+ →   2Cr3+ + 21H2O (22) 
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Por sua vez, para a semirreação de oxidação 
 




3C2H6O + 6H2O →  3C2H4O + 6 e- + 6 H3O+  (24) 
 
Passo 10 - Somam-se as duas equações, membro a membro, reduzindo os termos semelhantes 
 
Cr2O72- + 3C2H6O + 8H3O+ →   2Cr3+ + 3 C2H4O + 15H2O  (25) 
 
Passo 11 - Procede-se à verificação final, fazendo o balanço das cargas e das massas nos dois 
membros da equação global, como demonstrado na tabela 1. 
 
Tabela 1 - Balanço das cargas e das massas após o acerto da equação química (adaptado de [4]) 
 Esquerda  Direita 
Carga - 2+8 =+6 2x (+3) =+6 
Oxigénio 7+3+8 =18 3+15=18 
Hidrogénio 3x6 + 8x3=42 3x4+15x2=42 
Cromo 2 2 
Carbono 3x2=6 3x2=6 
 
 
2.3. Tipos de reações redox 
Podem identificar-se quatro tipos de reação de oxidação-redução: reações de combinação, reações 
de decomposição, reações de deslocamento e reações de dismutação [5].  
 
2.3.1. Reações de combinação 
Se A e B forem um composto elementar, este tipo de reação pode representar-se genericamente 
por: 
 
A + B → C (26) 
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Todas as combustões que envolvem oxigénio elementar são exemplo de uma reação redox de 
combinação, sendo exemplo disso a reação traduzida pela equação: 
 
S (s) + O2 (g) → SO2 (g) (27) 
 
2.3.2. Reações de decomposição 
Este tipo de reação redox corresponde à decomposição de um composto em dois ou mais 
componentes, sendo A ou B compostos elementares. Temos, 
 
C → A + B  (28) 
 
Por exemplo,  
 
2NaH(s) → 2Na(s) + H2(g) (29) 
 
2.3.3. Reações de deslocamento 
Quando um ião (ou átomo) de um composto é substituído por um ião (ou átomo) de outro elemento 
ocorre uma reação de deslocamento. Pode representar-se a reação por  
 
A + BC → AC + B  (30) 
 
As reações de deslocamento são geralmente: deslocamento de hidrogénio, deslocamento de metal 
ou deslocamento de halogéneo. 
 
a) Deslocamento de hidrogénio 
Neste tipo de reação há sempre formação de hidrogénio molecular e este pode ser obtido a partir: 
i. da reação entre metais alcalinos e alguns alcalino-terrosos com água fria  
 
2Na(s)  + 2H2O(l)→ 2NaHO(aq) + H2(g) (31) 
 
ii. da reação entre metais menos reativos e vapor de água 
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2Al(s) + 3H2O(g)→ Al2O3(s) + 3H2(g) (32) 
 
iii. da reação de um metal com ácido (oxidante) 
 
Cd(s) + 2HCl(aq) → CdCl2(aq) + H2(g) (33) 
 
b) Deslocamento de metal 
Num composto, um ião metálico pode ser deslocado por outro metal, com maior poder redutor. Por 
exemplo, 
 
Zn(s) + CuSO4(aq) → ZnSO4(aq) + Cu(s) (34) 
 
A reação inversa já não ocorre, uma vez que o zinco é menos reativo que o cobre. Recorrendo a 
uma série eletroquímica, como a representada na figura 1, pode facilmente prever-se se uma 
determinada reação de deslocamento de metal ou de hidrogénio irá ocorrer. Nesta série, os metais 
estão dispostos de acordo com a sua reatividade, ou seja, com a sua capacidade de deslocar o 
hidrogénio de um ácido ou da água. Por exemplo, o lítio é o metal mais reativo e o ouro o menos 
reativo. 
 
Figura 1 - Série eletroquímica (reproduzido de [5]) 
 
c) Deslocamento de halogéneo 
Os halogéneos são os elementos não-metálicos mais reativos, dada a sua eletronegatividade e, 
portanto, apresentam as caraterísticas de oxidantes fortes. A força como agentes oxidantes diminui 
ao longo do grupo 17 com o aumento do número atómico, pelo que o flúor molecular pode oxidar 
os iões cloreto, brometo e iodeto em solução; o cloro molecular pode oxidar os iões brometo e 
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iodeto e o bromo molecular pode oxidar o ião iodeto. As reações inversas não ocorrem pois estes 
processos são eletroquimicamente irreversíveis. 
Devido à sua elevada reatividade, os halogéneos não existem como elementos livres na natureza, 
mas sim combinados com metais, formando-se os designados haletos. Daí que este tipo de reações 
de deslocamento tenha uma grande aplicação industrial na recuperação dos halogéneos a partir 
dos seus halogenetos. Por exemplo, o bromo é preparado industrialmente pela oxidação do ião 
brometo pelo cloro, de acordo com a equação (35). 
 
Cl2(g) + 2KBr(aq) → 2KCl(aq) + Br2(l)  (35) 
 
2.3.4. Reações de dismutação 
Neste tipo de reação redox um elemento, num dado estado de oxidação, é simultaneamente 
oxidado e reduzido. A decomposição do peróxido de hidrogénio é um exemplo de uma reação de 
dismutação:  
 
2H2O2(aq) → 2H2O(l) + O2(g) (36) 
 
3. Células eletroquímicas 
3.1. Composição e representação de células eletroquímicas 
Considera-se uma reação redox aquela que ocorre em uma ou mais fases, ocorrendo neste 
processo a transferência de eletrões entre o redutor e o oxidante.  
Quando estão envolvidas mais do que uma fase (sistema heterogéneo) torna-se possível que a 
redução e a oxidação ocorram em locais distintos (os elétrodos) dos sistemas. 
Como se referiu anteriormente, uma reação redox ocorre quando um agente oxidante e um agente 
redutor estão em contacto, podendo a reação global ser representada pela equação (3). 
Numa célula eletroquímica (pilha eletroquímica), as reações que ocorrem estão separadas no 
espaço, ocorrem usualmente em elétrodos diferentes, que estão em contacto com a solução. Estes 
elétrodos estão ligados por meios condutores, tanto na solução interna (através da qual ocorre o 
transporte iónico) como externamente (através de fios condutores).  
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3.1.1. Células galvânicas 
Se o processo for espontâneo a célula designa-se por célula galvânica e, à medida que a reação 
progride, estabelece-se um fluxo espontâneo e contínuo de eletrões entre os locais onde ocorrem a 
redução (o cátodo) e a oxidação (ânodo), produzindo-se assim um fluxo de eletricidade [6].  
Esta circulação de carga elétrica que percorre o circuito e que liga, exteriormente, os dois elétrodos 
pode ser eficazmente transferida para um circuito elétrico exterior sendo estes tipos de sistemas os 
primeiros exemplos de produção portátil de eletricidade.  
Considere-se o exemplo de dois pares oxido-redutores que são associados: Cu2+/Cu e Zn2+/Zn. 
Introduzindo um elétrodo de zinco numa solução de sulfato de zinco e um elétrodo de cobre numa 
solução de sulfato de cobre(II), em recipientes separados, mas ligados por meio que assegure a 
condução de carga (iónica), a oxidação do zinco e a redução do cobre vão ocorrer simultaneamente, 
dando-se a transferência de eletrões através de um condutor exterior do elétrodo de zinco para o 
elétrodo de cobre, em cuja superfície serão captados pelos iões Cu2+.  
Assim que o elétrodo de cobre recebe electrões, os iões Cu2+ presentes na solução de sulfato de 
cobre aproximam-se do elétrodo. Quando os iões Cu2+ alcançam a superfície do cobre recebem dois 
electrões, depositando-se no elétrodo sob a forma de metal. Por sua vez, por cada ião Cu2+ 
depositado, um ião Zn2+ é libertado do elétrodo de zinco para a solução de sulfato de zinco.  
Por definição, o elétrodo em que ocorre oxidação (perda de eletrões) designa-se por ânodo e o 
elétrodo em que ocorre redução (ganho de eletrões) designa-se por cátodo. Assim, o elétrodo de 
cobre (cátodo) funciona como polo positivo da célula e atrai eletrões do elétrodo de zinco (ânodo), 
que funciona como polo negativo [5].  
No exemplo dado anteriormente, as reações de oxidação e de redução nos elétrodos, designadas 
por reações de semicélula (ou semirreações), são traduzidas pelas equações: 
 
Semirreação (ânodo): Zn(s) → Zn2+(aq) + 2e- (37) 
Semirreação (cátodo): Cu2+(aq) + 2e-→ Cu(s) (38) 
 
A equação química que traduz a reação global da célula é descrita por: 
 
Cu2+(aq) + Zn(s) → Cu(s) + Zn2+(aq) (39) 
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Para completar o circuito elétrico, as soluções devem ser ligadas entre si por um meio condutor 
através do qual os iões se possam mover (usando um meio eletrolítico de maior ou menor 
complexidade) e que evite (ou minimize) o contacto direto entre os iões Cu2+ e o elétrodo de zinco, 
de modo a evitar a transferência direta de eletrões do zinco para o cobre (não haveria produção de 
eletricidade no circuito externo).  
Na figura 2 apresentam-se sucintamente os esquemas de uma mesma reação química entre o 
cobre e o zinco, demonstrando as diferenças entre uma célula com membrana (de separação) 
porosa e uma célula com ponte salina. 
 
 
Figura 2 – Célula eletroquímica com separação porosa (a) e com ponte salina (b) (adaptado de [3]) 
 
Na figura 2a) utiliza-se um material poroso para separar os iões Cu2+ do elétrodo de zinco. À medida 
que ocorre a reação na célula, os iões Zn2+ migram, afastando-se do ânodo, em direção ao cátodo, à 
semelhança dos iões Cu2+ existentes na solução, que também se aproximam do cátodo. Colocando 
um voltímetro no circuito externo, este mede a diferença de potencial entre os dois elétrodos, que 
será definido como potencial da célula,   é     (ver secção 3.3.). 
Na figura 2b), o contacto entre os iões Cu2+ e o elétrodo de zinco é evitado utilizando uma ponte 
salina, dispositivo que pode consistir, por exemplo, num tubo em U invertido, que contém um 
eletrólito inerte (por exemplo, KCl ou NH4NO3) [3]. Este dispositivo tem ainda a função de manter a 
solução eletricamente neutra nas semicélulas: no cátodo, com o decorrer do tempo, haverá uma 
diminuição de cargas positivas; dessa forma, no cátodo acumula-se carga negativa. Para o ânodo, a 
situação é invertida; com o decorrer do tempo, acumula-se carga positiva. Na ponte salina, os 
aniões migram em direção ao ânodo e os catiões em direção ao cátodo à medida que a reação 
ocorre [7].  
Parte I – Enquadramento Científico 
15 
 
3.1.2. Representação esquemática de uma célula eletroquímica 
Uma célula eletroquímica pode ser representada esquematicamente através de uma notação 
simples definida pela IUPAC (International Union of Pure and Applied Chemistry), designada como 
diagrama de célula, usando os seguintes símbolos e regras [2]:  
- uma linha simples vertical, |, que representa a interface (superfície de separação) entre duas 
fases, elétrodo/eletrólito. 
- uma linha dupla vertical, ||, que representa a ligação entre os dois eletrólitos (material poroso ou 
ponte salina e a solução) 
- a utilização de elétrodos inertes, ou seja, elétrodos que apenas conduzem os eletrões, não 
intervindo na reação (por exemplo, elétrodos de grafite ou de platina) são separados dos demais 
componentes por uma vírgula. 
- a concentração das soluções é escrita entre parênteses, a seguir ao símbolo químico. 
- por convenção, o ânodo escreve-se do lado esquerdo e os outros componentes surgem na ordem 
em que são encontrados do ânodo até ao cátodo. 
Usando o exemplo da célula da figura 2 e considerando a concentração de sulfato de zinco igual a 
0.1 mol/dm3  e a de sulfato de cobre(II) igual a 0.01 mol/dm3 , esta pode ser representada por 
 
Zn(s) | Zn2+ (0,1 mol/dm3 ) || Cu2+ (0,01 mol/dm3 ) | Cu(s) (40) 
 
Se a reação ocorrer com a intervenção de um elétrodo inerte, por exemplo, de platina, a célula pode 
ser representada por [2]: 
 
Pt, H2 (1 atm) | H+(1 mol/dm3 ) || Cu2+(1 mol/dm3 ) | Cu(s) (41) 
 
3.2. Potencial de elétrodo 
Se um metal for parcialmente imerso numa solução dos seus iões, ou que por ação dos 
constituintes da solução possa ser possível ocorrer a sua oxidação, formam-se iões do metal que 
passam a migrar para a solução. Assim, origina-se localmente um distribuição assimétrica de carga 
na interface entre as duas fases, ocorrendo a acumulação de um excesso de cargas positivas na 
solução e uma acumulação de cargas negativas no metal (elétrodo). Do mesmo modo, poderá 
ocorrer o processo inverso. Alguns iões do metal, presentes na solução, poderão ver facilitada a 
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captação de eletrões (disponíveis por uma fase condutora imersa na solução que não 
necessariamente do mesmo metal) provocando a sua redução.  
Sendo estes dois processos reversíveis (química e eletroquimicamente) pode-se atingir uma 
situação em que as velocidades dos dois processos se igualam, atingindo o sistema um estado de 
equilíbrio que pode ser representado pela equação [8] 
 
Mn+ ↔ M + ne- (42) 
 
em que M representa o metal, Mn+ o respetivo catião e n o número de eletrões envolvidos na reação. 
A relação entre o potencial adquirido pelo elétrodo e as atividades do oxidante e do redutor 
existentes em solução é dada pela equação de Nernst [1] que, para o equilíbrio da equação descrita 
pela equação (42), toma a forma 
 
             
    
  
  
    
    
      
  (43) 
 
em que   é o potencial do elétrodo,   é o potencial de elétrodo em condições padrão (o 
significado desta grandeza será explicado mais à frente), n é o número de eletrões envolvidos na 
reação, R é a constante dos gases, T é a temperatura e F a constante de Faraday. 
Caso M seja um sólido, como por exemplo um metal, a expressão reduz-se à forma: 
 
             
    
  
  
    
 
      
  (44) 
 
Ou de outro modo 
 
             
   
  
  
            (45) 
 
A relação entre o potencial adquirido pelo elétrodo e as concentrações do oxidante e do redutor 
existentes em solução quando a uma temperatura de 25 ºC e as espécies eletroativas têm uma 
baixa concentração, apresentando características de soluções ideais (coeficiente de atividade igual a 
1) pode ser expressa a partir da equação (43), que toma a forma  
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  –  
     
 
     
   
     
  (46) 
 
De igual modo, considerando a equação (44), esta passará a ter a forma 
 
             
   
     
 
            (47) 
 
Genericamente, para uma reação de elétrodo como a representada na equação (1) vem,  
 
                 
  –   
     
 
    
       
     
   (48) 
 
(as concentrações são expressas em mol/dm3). 
Quando [Ox] = [Red] = 1 mol/dm3, verifica-se que [2] 
 
              
  (49) 
 
3.3. Potencial da célula 
O potencial da célula,   é     é calculado  a partir dos potenciais de elétrodo (potenciais de redução) 
das respetivas semirreações. Considerando a semirreação da esquerda uma oxidação e a da direita 
uma redução, o potencial da célula pode ser formalmente expresso como [6]:  
 
                       (50)  
 
onde   á               são os potenciais de redução de cada semicélula (potenciais dos elétrodos) 
obtidos pela equação de Nernst. 
Tomando novamente como exemplo a reação química entre o cobre e o zinco representada pela 
equação (39), o potencial da célula pode ser determinado da seguinte forma: 
 
                 –          
   (51) 
 
Aplicando a equação (48) a cada um dos elétrodos (o cálculo de    é    
  será apresentado na 
secção 3.4.) e substituindo vem 
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  –  
     
 
     
      
        
 (52) 
 
3.4. Método de determinação do potencial de elétrodo padrão 
Se todos os solutos tiverem uma concentração de 1 mol/dm3 , todos os gases uma pressão de 1 
atm e à temperatura de 25 ºC, o potencial associado a uma reação a ocorrer num elétrodo é 
designado por potencial padrão,   
  (por convenção, define-se como potencial de redução padrão). 
Não é possível medir o valor absoluto do potencial de um elétrodo. Por isso, este é determinado 
relativamente a um elétrodo de referência, o elétrodo padrão de hidrogénio (EPH), ao qual se 
atribuiu arbitrariamente um potencial padrão de zero volts (          ), para qualquer 
temperatura [9], conforme se apresenta na tabela 2.  
O EPH é constituído por uma placa de platina coberta por um depósito de platina escurecida 
(platina platinizada), mergulhada numa solução de ácido clorídrico ou ácido sulfúrico com [H+] = 1,0 
mol/dm3 e em que na superfície da platina borbulha hidrogénio gasoso purificado, à pressão de 1 
atm. A platina funciona como elétrodo inerte [10].  
Os potenciais padrão de outros elétrodos podem ser determinados experimentalmente usando o 
EPH como outro componente da célula eletroquímica, como ilustrado na figura 3.  
 
 
Figura 3 - Esquema da montagem utilizada para a 
determinação do potencial de elétrodo padrão do zinco 
(adaptado de [11]) 
 
A figura 3 mostra uma célula galvânica constituída pela associação de um elétrodo de 
zinco/zinco(II) e um EPH. A medição do potencial de elétrodo exige que a corrente que atravessa a 
célula seja nula e por isso o potencial de cada elétrodo é mantido constante. A célula é 
representada pelo diagrama  
 
Zn(s) | Zn2+(1 mol/dm3 ) || H+(1 mol/dm3 ) | H2 (1 atm), Pt   (53) 
 
Nestas condições, ou seja, com os reagentes no seu estado padrão, o potencial da célula é 0,76V e 
as reações de cada semicélula são: 
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Semirreação (ânodo): Zn(s) → Zn2+(aq) + 2e- (54) 
Semirreação (cátodo): 2H+(aq) + 2e- → H2(g) (55) 
 
Como         
 
        e        
      e aplicando a equação (50), obtém-se o potencial de 
redução padrão para a dupla redox Zn2+/Zn,            
         . 
Note-se que uma vez que por convenção se designa o potencial de elétrodo por potencial de 
redução, o par redox representa-se de acordo com a redução da espécie. 
Da mesma forma, e para a célula da figura 4, pode ser determinado o potencial padrão do elétrodo 
de cobre.  
 
 
Figura 4 - Esquema da montagem utilizada para a 
determinação do potencial de elétrodo padrão do cobre 
(adaptado de [11]) 
 
Neste caso, o elétrodo de cobre é o cátodo pois, experimentalmente, verifica-se a eletrodeposição 
do cobre no decorrer da reação da célula e esta pode ser representada esquematicamente por 
 
Pt, H2 (1 atm) | H+ (1 mol/dm3 ) || Cu2+ (1 mol/dm3 ) | Cu(s) (56) 
 
Com os reagentes no seu estado padrão, o potencial da célula é 0,34 V e as reações de cada 
semicélula são: 
 
Semirreação (ânodo): H2(g) →  2H+(aq) + 2e- (57) 
Semirreação (cátodo): Cu2+(aq) + 2e- → Cu(s) (58) 
 
Como    é    
 
        e        
      e aplicando novamente a equação (50), obtém-se o 
potencial de redução padrão para a dupla redox Cu2+/Cu,         
        . 
Para a reação da célula referida em 3.1.1., o potencial padrão será então 
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  –           
                      (59) 
 
O mesmo procedimento pode ser adotado para outras espécies, permitindo determinar o potencial 
padrão de elétrodo para qualquer par redox. Na tabela 2 apresentam-se os valores dos potenciais 
de redução padrão para algumas semicélulas, a uma temperatura de 25 °C e tomando como valor 
de referência o potencial do elétrodo padrão de hidrogénio. 
 
Tabela 2 -Potenciais de redução padrão a uma temperatura de 25ºC  
    ç          çã               
     
         
 →         +2.87 
            
          →         +1.78 
    
                   →              +1.51 
          
 →          +1.36 
     
                     →                   +1.33 
         
          →         +1.23 
          
 →          +1.09 
           →       +0.80 
            →          +0.77 
         
 →         +0.54 
             →       +0.34 
             →          +0.15 
            →       0.00 
             →       - 0.13 
             →       - 0.14 
             →       - 0.44 
             →       - 0.76 
             →       - 1.67 
             →       - 2.38 
           →       - 2.71 
             →       - 2.76 
          →      - 2.92 
           →       - 3.05 
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3.5. A termodinâmica dos sistemas eletroquímicos e a espontaneidade das reações redox  
3.5.1. A variação da energia livre de Gibbs  
A energia livre de Gibbs (G) é uma grandeza termodinâmica cuja variação (∆G) permite tirar 
conclusões sobre a espontaneidade de uma reação. Numa reação química, a variação da energia 
livre de Gibbs pode ser calculada pela expressão 
 
   
                         (60) 
 
Conhecido o sinal da variação de energia livre de Gibbs (∆G) pode deduzir-se sobre a 
espontaneidade da respetiva reação, como é ilustrado na figura 5. 
 
 
Figura 5 – Relação entre ∆G e a espontaneidade de uma reação (adaptado de [12]) 
 
Assim, e em condições de pressão e temperatura constantes, pode concluir-se que: 
∆G < 0: a reação é espontânea; ocorre no sentido direto. 
∆G > 0: a reação não é espontânea; ocorre no sentido inverso. 
∆G = 0: o sistema está em equilíbrio; a reação não ocorre em nenhum dos sentidos. 
Quando uma reação ocorre em condições padrão, isto é, quando os reagentes no seu estado 
padrão são convertidos em produtos da reação, também no seu estado padrão, ∆G passa a 
designar-se por ∆G°. Quando não se verificam as condiç es padrão, deve usar-se ∆G para prever o 
sentido em que ocorre uma reação. A relação entre ∆G e ∆G° é dada pela expressão 
 
   
             (61) 
 
em que Q é o quociente da reação, R é a constante dos gases e T é a temperatura [12].  
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3.5.2. A espontaneidade das reações redox 
À medida que ocorre a reação numa célula, passa uma quantidade de eletricidade    através de 
uma diferença de potencial (  é    ) e o trabalho elétrico realizado é dado pela expressão  
    é     , em que n é o número de moles de eletrões que passa no circuito e F é a constante de 
Faraday. 
Se a reação for termodinamicamente reversível, o trabalho elétrico realizado pelo sistema para o 
exterior (-W) será máximo [8] e igual à variação da energia livre de Gibbs (∆G) (a pressão e 
temperatura constantes), pelo que  
 
    




   
             (63) 
 
As grandezas n e F têm sempre um valor positivo. Num processo espont neo, ∆G < 0 e, portanto, 
  é     é positivo. Se ∆G > 0,   é     é negativo e o processo  espontâneo é o que ocorre no 
sentido inverso. Numa situação de equilíbrio, ∆G=0 e   é       (se um sistema se encontra em 
equilíbrio, não há passagem de corrente elétrica através do circuito elétrico exterior).  
Nas condições padrão, esta equação pode ser escrita da seguinte forma 
 
   
            
   (64) 
 
Anteriormente, para a reação da célula referida em 3.1.1., o potencial da célula, em condições 
padrão foi de 1,10 V, o que confirma que a reação é espontânea no sentido direto.  
Consultando uma tabela de potenciais de redução padrão é assim possível prever o sentido em que 
uma reação irá ocorrer. Ainda, na possibilidade de ocorrência de várias reações, ocorrerá aquela 
que apresentar o maior valor positivo de potencial de redução padrão [13].  
Numa situação de equilíbrio, Q=K e ∆G=0, como já foi referido. Substituindo na equação (61), 
obtém-se a relação entre a variação de energia livre de Gibbs padrão (∆Gº) associada a uma reação 
e a sua constante de equilíbrio (K) pela expressão [5]  
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          (65) 
 
Igualando as equações (64) e (65) obtém-se  
 
          




        
   
  
  
      (67) 
 
A relação existente entre    , K e    é    
  e a espontaneidade de uma reação química estão 
sintetizadas na tabela 3. 
 
Tabela 3 - Relação entre    , K e        
  e a espontaneidade de uma reação química (reproduzido de [5]) 
 
3.6. Células eletrolíticas 
Considere-se novamente a reação entre o zinco e os iões cobre(II). Em condições padrão, o 
potencial desta célula é de +1.10V (ver secção 3.4.) e, portanto, a reação é espontânea no sentido 
direto, uma vez que o potencial da célula é positivo. Neste caso, como já foi referido, há passagem 
de eletrões do elétrodo de zinco, que funciona como ânodo (polo negativo) para o elétrodo de cobre, 
que funciona como cátodo (polo positivo). Nestas condições, há uma conversão espontânea de 
energia química em energia elétrica e a célula designa-se por célula galvânica. 
Se for aplicada uma fonte de tensão externa superior a 1.10V e que se oponha à tensão da célula, 
ocorrerá o processo inverso (caso se assegure que os processos de elétrodo sejam quimicamente 
reversíveis), ou seja, haverá redução de zinco(II) e oxidação do cobre. Consequentemente, o polo 
negativo (ânodo) passa a ser o elétrodo de cobre e o positivo (cátodo), o de zinco. Observa-se então 
a deposição de zinco e a formação de iões cobre(II) para a solução. 
    K    é    
  Reação química (em condições padrão) 
Negativa >1 Positivo Espontânea 
0 =1 0 Em equilíbrio 
Positiva <1 Negativo Não espontânea 
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Nestas condições, a energia elétrica proveniente da fonte externa é usada para inverter o sentido 
termodinamicamente espontâneo de uma reação, forçando a ocorrência de uma reação não 
espontânea. Assim, por este processo ocorre conversão de energia elétrica em energia química: a 
célula passa a designar-se por célula eletrolítica e o  processo eletroquímico que ocorre chama-se, 
em certas condições, eletrólise [2]. Por exemplo, a formação de oxigénio e de hidrogénio por 
eletrólise da água.  
A eletrólise tem várias aplicações na indústria. Por exemplo, na obtenção de compostos 
elementares, na purificação de metais e ainda na proteção e revestimento metálico por 
eletrodeposição. 
Examinando a tabela 2 verifica-se que os metais potássio, sódio, etc., possuem potenciais de 
redução muito negativos, impedindo que estes compostos elementares sejam obtidos 
espontaneamente e em larga escala a partir dos seus iões [2]. Por exemplo, o sódio metálico e o 
cloro molecular podem ser obtidos industrialmente por eletrólise do cloreto de sódio fundido. Neste 
processo utiliza-se a célula de Downs (figura 6), uma célula eletrolítica industrial, construída de 
modo a que os produtos (sódio e cloro) não entrem em contato pois podem reagir violentamente 
[14]. 
 
Figura 6 - Célula de Downs usada para a eletrólise do cloreto de sódio fundido (adaptado de [14]) 
 
Esta célula eletrolítica é constituída por dois elétrodos inertes mergulhados em cloreto de sódio 
líquido e ligados a uma bateria, que funciona como uma fonte externa de tensão. As reações das 
semicélulas são traduzidas pelas equações [3]: 
 
Semirreação (ânodo):    ˉ(aq) →  Cl2(g) + 2e- (68) 
Semirreação (cátodo): 2Na+(aq) + 2e- → 2Na(l) (69) 
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A reação da célula traduz-se por 
 
2Na+ (aq) + 2Clˉ(aq) → 2Na(l)  + Cl2(g)  (70) 
 
A eletrólise é ainda utilizada para purificação industrial de alguns metais. Por exemplo, usando um 
lingote de cobre impuro como ânodo e uma placa de cobre puro como cátodo, verifica-se a 
formação de iões Cu2+ no ânodo, libertando as impurezas nele contido e a deposição de cobre puro 
no cátodo com um grau de pureza superior a 99,5% [5]. O eletrólito usado é uma solução de sulfato 
de cobre(II) e o processo está ilustrado na figura 7. 
 
Figura 7 – Esquema da célula eletrolítica usada na purificação do cobre (adaptado de [15]) 
 
As reações descritas representam-se através das seguintes equações: 
 
Semirreação (ânodo): Cu(s) → Cu2+(aq)+ 2e- (71) 
Semirreação (cátodo): Cu2+(aq) + 2e- → Cu(s) (72) 
 
O cobre impuro contém pequenas quantidades de impurezas, principalmente ferro e zinco, mas 
também pode conter ouro, prata e platina.  
Os catiões das impurezas como o zinco(II) e o ferro(II) não são reduzidos no cátodo, pois o seu 
potencial de redução é inferior ao dos catiões Cu2+ e, por isso, ficam em solução. Já impurezas como 
ouro, prata e platina, não se oxidam no ânodo, depositando-se, assim, no fundo do recipiente [15]. 
Uma outra aplicação das células eletrolíticas é a eletrodeposição, que consiste no revestimento 
metálico em superfícies metálicas. 
Neste processo, o material do ânodo é mais facilmente oxidado do que o metal que se deseja 
proteger e pode ser usado para aumentar o valor e melhorar a aparência de um objeto, como no 
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caso do revestimento com ouro ou prata ou ainda na proteção de metais contra a corrosão. Por 
exemplo, proteção dos cascos dos navios, canalizações subterrâneas, plataformas de petróleo [6]. 
 
4. Baterias de uso comum 
Nas “pilhas” comerciais, é vulgar o uso de letras para as classificar, de acordo com a sua forma e 
tamanho. Esta codificação surgiu com a comercialização das primeiras baterias de rádio, quando 
estas eram identificadas com a letra A, significando baixa tensão e com B significando alta tensão. 
Com o tempo, no intuito de padronizar as baterias existentes, esta rotulagem tornou-se universal 
[16], indicando o tamanho e a forma da bateria, dando uma ideia do diâmetro e comprimento da 
mesma (tabela 4).  
 

















FORMA Cilíndrica Cilíndrica Cilíndrica Cilíndrica Prismática Cilíndrica 
DESIGNAÇÃO 
COMUM 
AAA AA C D PP3 
 
Pilha de botão 
 
 
As baterias podem ainda ser classificadas em primárias e secundárias. As baterias primárias são 
dispositivos não recarregáveis, cujo tempo de vida acaba quando os reagentes são consumidos, ou 
seja, quando a reação de oxidação-redução que ocorre dentro delas cessa. 
As baterias secundárias (também designadas por acumuladores) são dispositivos recarregáveis 
baseados em sistemas eletroquímicos reversíveis, ou seja, que podem ser eletricamente invertidas 
por intermédio da passagem da corrente elétrica entre os terminais da célula [1].  
Como regra geral, um sistema eletroquímico é considerado secundário quando é capaz de suportar 
300 ciclos completos de carga e descarga com 80% da sua capacidade [17].  
Apresentam-se, de seguida, alguns dos tipos mais comuns de baterias primárias e secundárias 
frequentemente encontradas no mercado e ainda a referência a células de combustível que, apesar 
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de serem por agora de uso restrito, são considerados os sistemas eletroquímicos de uso futuro 
dado o baixo impacto ambiental. 
 
4.1. Baterias primárias 
Este tipo de bateria não recarregável existe no mercado em diversos tamanhos e formas, conforme 
o fim a que se destinam, como ilustrado na figura 8. 
 
 
Figura 8 – Exemplos de formas e tamanhos de baterias primárias (reproduzido de [18]) 
 
4.1.1. Bateria de Leclanché 
A bateria de Leclanché tem esta designação em homenagem ao seu inventor, o químico francês 
George Leclanché, que a produziu pela primeira vez em 1866. Originalmente, o eletrólito usado era 
uma solução aquosa de cloreto de amónio e cloreto de zinco. Em 1886, Carl Geissner patenteou 
uma variante desta bateria, conhecida como “pilha seca”, em que o eletrólito em solução aquosa 
era substituído por uma pasta de cloreto de amónio, gesso e cloreto de zinco [1]. Este tipo de 
bateria pode ainda ter a designação de “pilha ácida” ou “pilha de zinco-carbono” devido à sua 
constituição. 
É basicamente formada por um invólucro de zinco separado das outras espécies químicas por meio 
de um material poroso. O polo positivo, cátodo, é um elétrodo de grafite instalado no centro, 
envolvido por dióxido de manganês e carvão em pó e por uma pasta contendo cloreto de amónio, 
cloreto de zinco e água, como representado na figura 9 [19]. 
 
 
Figura 9 – Esquema da constituição de uma bateria de Leclanché (reproduzido de [11]) 
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O mecanismo das reações químicas que ocorrem neste dispositivo é complexo e ainda não é 
completamente conhecido. Sabe-se que ocorrem as seguintes reações [1]: 
No polo negativo (ânodo), o zinco metálico sofre uma oxidação 
 
Zn(s) → Zn2+(aq) + 2e- (73) 
 
e os eletrões libertados no ânodo são conduzidos até ao dióxido de manganês (IV), através do 
elétrodo de grafite (cátodo), ocorrendo a redução do manganês(IV) e originando MnO(OH) 
 
2 MnO2(s) + H2O(l) + 2e- → 2MnO(HO)(s) + 2HO¯(aq)  (74) 
 
Os produtos das reações nos elétrodos dão origem a outras reações químicas, em solução: 
 
Zn2+(aq)  + 2HO¯(aq) + 2NH4Cl(aq)  → Zn(NH3)2Cl2(s)  + 2H2O(l)  (75) 
 
A reação global é dada por: 
 
Zn(s) + 2 MnO2(s) + 2NH4Cl(aq) →      3)2Cl2(s)  + 2MnO(HO)(s)  (76) 
 
Este tipo de bateria possui uma tensão entre 1,5V e 1,7V em circuito aberto e é indicada para 
equipamentos que requerem descargas leves e contínuas, como controlo remoto, relógios de 
parede, rádios portáteis e brinquedos, lanternas, alarmes, etc. [1]. 
 
4.1.2. Bateria alcalina 
Também designada por “pilha alcalina”, o seu funcionamento é semelhante ao da “pilha seca” de 
Leclanché. A diferença está que em vez de cloreto de amónio (sal ácido), o eletrólito é uma solução 
aquosa básica de hidróxido de potássio; daí, a designação de pilha alcalina. A célula pode ser 
representada esquematicamente por [1] 
 
Zn(s)|ZnCl2(aq)|MnO2(s)|,C(s)  (77) 
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Possui uma tensão de 1,5V em circuito aberto, mas dura cinco vezes mais tempo que a “pilha 
seca”. São indicadas para aparelhos que exigem descargas rápidas e mais intensas, como 
equipamentos portáteis de som, lanternas, câmaras fotográficas digitais, brinquedos, etc. [20].  
 
4.1.3. Baterias de botão 
As baterias de botão têm um formato cilíndrico, o seu diâmetro pode chegar a 25 mm, enquanto a 
altura (espessura) varia, sensivelmente, de 1 até 15 mm. Este formato compacto permite que sejam 
utilizadas em aparelhos pequenos e portáteis. As suas principais aplicações são em aparelhos 
auditivos, pacemakers, calculadoras eletrónicas, relógios de pulso e sistemas de alarme e de 
segurança. 
Existem vários tipos de baterias de botão. A célula de mercúrio-zinco foi durante muito tempo uma 
das mais utilizadas dadas as excelentes caraterísticas de comportamento mas já não se fabricam 
devido à existência de mercúrio na sua composição, metal prejudicial para a saúde e para o 
ambiente. 
Atualmente, as mais comuns são: as alcalinas, cuja composição e sistema eletroquímico já foi 
referido, as de óxido de prata-zinco (Ag-Zn), de zinco-ar (Zn-air) e as de lítio-dióxido de manganês 
(Li/MnO2) [21].  
 
4.1.3.1. Bateria de mercúrio-zinco 
A bateria de mercúrio estava contida numa caixa cilíndrica de aço inoxidável (figura 10). O ânodo, 
de zinco, era formado por uma amálgama de zinco e mercúrio e o cátodo por óxido de mercúrio (II) 
misturado com pequenos pedaços de grafite, em contacto com um eletrólito fortemente alcalino, 
uma solução aquosa de hidróxido de potássio saturada. A separar a amálgama de óxido de 
mercúrio e o eletrólito existia uma camada porosa que não deixava que estes dois componentes se 
misturassem. 
 
Figura 10 – Esquema da constituição de uma bateria de mercúrio-zinco (adaptado de [5]) 
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As reações da célula podem ser descritas pelas seguintes equações químicas: 
 
Semirreação (ânodo): Zn(s) + 2 HO¯(aq) → ZnO(s) + H2O(l) +2e- (78) 
Semirreação (cátodo): HgO(s) + H2O(l) + 2e- →  (l) + 2HO¯(aq)  (79) 
 
A equação química que traduz a reação da célula é: 
 
Zn(s) + HgO(s) →    (s) + Hg(l)  (80) 
 
Este tipo de bateria fornecia uma tensão sempre igual, de cerca de 1,35 V em circuito aberto [1] 
durante todo o seu tempo de vida e podia ter uma duração superior a mais de 800 horas de 
funcionamento. Quando completamente descarregada, a sua tensão descia de imediato para um 
valor quase nulo e não de uma forma gradual, como acontece com outros tipos de baterias [22].  
Quando comercializada era utilizada em relógios, máquinas fotográficas, calculadoras, aparelhos 
auditivos e outros aparelhos elétricos portáteis que exigiam um trabalho eficiente e duradouro.  
 
4.1.3.2. Bateria de óxido de prata/zinco 
Este tipo de bateria é semelhante em forma e tamanho à bateria de mercúrio-zinco. Utiliza o zinco 
como ânodo, o óxido de prata como cátodo e um eletrólito alcalino (figura 11). 
 
 
Figura 11 – Esquema da constituição da bateria de óxido de prata/zinco (reproduzido de [6]) 
 
Ocorrem as seguintes reações químicas nos elétrodos: 
 
Semirreação (ânodo): Zn(s) + 2 HO¯(aq) →   (s) + 2H2O(l) +2e- (81) 
Semirreação (cátodo): Ag2O(s) + H2O(l) + 2e- →    (s) + 2HO¯(aq)   (82) 
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A equação química que traduz a reação da célula é: 
 
Zn(s) + Ag2O(s) → ZnO(s) + 2Ag(s) (83) 
 
Possui uma tensão em circuito aberto de 1.60V [1] e pode ser utilizada em artigos tais como 
relógios, máquinas fotográficas, calculadoras, termómetros clínicos elétricos e jogos portáteis [23]. 
Este tipo de bateria, em tamanhos maiores, é ainda usado em equipamentos militares, como em 
sistemas de orientação de mísseis, em torpedos e em submarinos [1].  
 
4.1.3.3. Bateria de zinco/ar 
Na bateria de zinco-ar, o ânodo é o zinco em pó, misturado com um gel e o cátodo é um material 
condutor (carbono), em que ocorre a redução do oxigénio presente no ar. 
A Figura 12 ilustra a constituição deste tipo de bateria. Os furos no terminal catódico permitem a 
entrada de ar através de um conjunto filtro/membrana permeável. A membrana tem a função de 
reter o eletrólito (hidróxido de potássio, KOH), evitando vazamentos. É utilizada em aparelhos 
auditivos e possui uma tensão em circuito aberto de 1,65 V [24]. 
 
 
Figura 12 – Esquema da constituição da bateria de zinco/ar (reproduzido de [24]). 
 
As reações de elétrodo são: 
 
Semirreação (ânodo): Zn(s) + 2 HO¯(aq) →   (s) + 2e- + H2O(l)  (84) 
Semirreação (cátodo): O2(g) + 2H2O(l) + 4e-→    ¯(aq) (85) 
 
A equação química que traduz a reação da célula é: 
 
2Zn(s) + O2(g) →     (s) (86) 
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4.1.3.4. Bateria de lítio/dióxido de manganês 
O mecanismo do sistema eletroquímico numa bateria de lítio/óxido metálico é complexo e no caso 
da bateria de lítio/dióxido de manganês ainda não está completamente compreendido [1].  
O ânodo é constituído por lítio metálico ou compostos de lítio, o cátodo é o dióxido de manganês e o 
eletrólito é uma solução salina. As reações que correm nos elétrodos podem ser representadas 
simplificadamente pelas equações [25]: 
 
Semirreação (ânodo): Li(s)  →  + (aq)+ e-   (87) 
Semirreação (cátodo): MnO2(s)  + Li+ (aq) + e- →   2(Li)(s)   (88) 
 
A equação química que traduz a reação da célula é: 
 
Li(s) + MnO2(s) →   2(Li)(s)   (89) 
 
Esta bateria origina uma tensão que varia entre 3,0 e 3,5 V [1]. É utilizada em calculadoras, 
câmaras fotográficas, controlo remoto e relógios.  
 
4.2. Baterias secundárias 
As baterias recarregáveis existem desde 1859, quando o físico francês Gaston Plante inventou a 
célula de chumbo-ácido. As baterias recarregáveis mais comuns no mercado hoje são: as de 
chumbo-ácido, de níquel-cádmio (NiCd), de níquel-hidreto metálico (NiMH) e de iões de lítio (Li-ion) 
[26] e podem apresentar vários formatos, como se exemplifica na figura 13. 
 
 
Figura 13 - Formas e tamanhos de baterias secundárias (reproduzido de [27])  
 
4.2.1. Bateria de chumbo-ácido 
É uma bateria que produz corrente utilizada normalmente para iniciar o funcionamento de motores 
de combustão interna (figura 14). É usada na ignição, arranque e iluminação de automóveis e 
outros veículos. 
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Possui uma tensão em circuito aberto entre 12.6 V e 12.8 V, com seis células associadas em série 
(entre 2.10 V e 2.13 V por célula) [28].  
 
 
Figura 14 – Imagem de uma bateria de chumbo-ácido (reproduzido de [30]) 
 
Cada célula é constituída por duas grades de chumbo em pó compactado: o ânodo é composto por 
uma amálgama de chumbo em pó e o cátodo por uma amálgama de óxido de chumbo. As grades 
estão imersas num eletrólito de ácido sulfúrico em solução aquosa [29].  
As reações que ocorrem neste sistema são 
 
Semirreação (ânodo): Pb(s) + SO42-(aq) ⇄ PbSO4(s) + 2e- (90) 
Semirreação (cátodo): PbO2(s) + 4H+(aq) + SO4  (aq) + 2e- ⇄ PbSO4(s) + 2H2O(l) (91) 
 
A equação química que traduz a reação da célula é: 
 
Pb(s) + PbO2(s) + 4H+(aq) + 2SO42-(aq) ⇄ 2PbSO4(s) + 2H2O(l)  (92) 
 
A reação da célula ocorre com consumo de ácido sulfúrico, pelo que o grau de descarga da bateria 
pode ser determinado medindo a densidade do eletrólito. No processo de recarga, as reações 
ocorrem no sentido inverso [5]. 
 
4.2.2. Bateria de níquel cádmio (NiCd) 
A bateria de níquel-cádmio tem um elétrodo (ânodo) de cádmio metálico, um elétrodo (cátodo) de 
oxi-hidróxido de níquel (III) e um eletrólito alcalino (hidróxido de potássio). As placas positiva e 
negativa dos elétrodos estão isoladas por um separador e enroladas em forma de espiral dentro do 
invólucro. Esta disposição (denominada jelly-roll) permite que a bateria de NiCd produza uma 
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corrente máxima bastante mais alta que uma pilha alcalina com dimensões equivalentes [31]. 
Existem no mercado em diferentes formas e tamanhos (figura 15). 
 
 
Figura 15 - Formas e tamanhos de baterias de NiCd (reproduzido de [31]) 
 
As reações químicas numa bateria de níquel-cádmio durante a descarga são [6]:  
 
Semirreação (ânodo): Cd(s)  + 2HO¯(aq) ⇄ Cd(HO)2(s) + 2e-  (93) 
Semirreação (cátodo): 2NiO(HO)(s)  + 4H2O(l) +2 e- ⇄ 2Ni(HO)2 . H2O (s) + 2HO  (aq)  (94) 
 
A reação global durante a descarga é  
 
Cd(s)  + 2NiO(HO)(s) + 4H2O(l)  ⇄ Cd(HO)2(s) + 2Ni(HO)2 .H2O (s) (95) 
 
Durante a recarga as reações ocorrem no sentido inverso. O eletrólito não é consumido durante as 
reações e, por isso, a sua densidade relativa, não é uma referência ao seu estado de carga. As 
células de níquel-cádmio têm um potencial de 1,3 V em circuito aberto [1].  
Este tipo de bateria é utilizado como fonte ininterrupta de energia, como por exemplo, em 
equipamento médico de emergência e em aviação. É também usada em iluminações de 
emergência, ferramentas elétricas e flashes.  
 
4.2.3. Bateria de níquel-hidreto metálico (NiMH) 
A bateria de níquel-hidreto metálico (NiMH ou Ni-MH) é um tipo de bateria cujas reações químicas 
são bastante semelhantes às de uma célula de níquel-cádmio (NiCd). Tem um elétrodo (cátodo) de 
oxi-hidróxido de níquel (III) e um eletrólito alcalino (hidróxido de potássio); apenas diferem das de 
NiCd pelo facto de, em vez de cádmio, o ânodo ser constituído por um hidreto metálico [32].  
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Uma bateria de NiMH pode ter duas ou três vezes a capacidade de um tamanho equivalente de 
NiCd. As reações de elétrodo representam-se pelas seguintes equações químicas, em que MH é um 
hidreto metálico e M é um metal [17]: 
 
Semirreação (ânodo): MH(s)  + HO (aq) ⇄ M(s) + H2O(l) + e- (96) 
Semirreação (cátodo): NiO(HO)(s)  + 2H2O(l) + e- ⇄  Ni(HO)2.H2O (s) + HO¯ (aq) (97) 
 
A reação global de descarga é 
 
MH(s) + NiO(HO)(s)  + H2O(l)  ⇄ M(s)  + Ni(HO)2.H2O (s) (98) 
 
Como a bateria de NiCd apresenta problemas ambientais devido à presença do cádmio, a de NiMH 
é aceitável em termos ambientais e tecnicamente pode substituir as de Ni-Cd em muitas das suas 
aplicações, mas o preço de sua produção ainda é elevado quando comparado ao da de Ni-Cd.  
É utilizada em telefones sem fio, câmaras e computadores portáteis e possui uma tensão em 
circuito aberto de 1,2V [33].  
 
4.2.4. Bateria de iões de lítio (Li-ion) 
Nesta bateria estão presentes no eletrólito iões de lítio sob a forma de sais de lítio dissolvidos em 
solventes não aquosos. Durante o processo de descarga, estes migram desde o interior do material 
que compõe o ânodo até ao cátodo, como é ilustrado na figura 16 [17].  
 
 
Figura 16 – Esquema de funcionamento de uma bateria de iões de lítio com um cátodo de óxido de cobalto litiado 
(reproduzido de [17]) 
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Os elétrodos são formados geralmente por compostos de estrutura aberta (denominados compostos 
de intercalação), que permitem a entrada e saída de iões de lítio.  
No ânodo, o material mais usado é a grafite. O cátodo contém, geralmente, um óxido metálico de 
lítio, sendo o óxido de cobalto litiado o material mais frequentemente usado pelos fabricantes desta 
bateria. Dessa forma, durante a descarga da bateria a reação que ocorre no ânodo é a oxidação do 
carbono e a consequente libertação de iões de lítio a fim de manter a eletroneutralidade do 
material. No cátodo, o cobalto é reduzido, provocando a entrada de iões de lítio na sua estrutura. A 
bateria de Li-ion é fabricada com os materiais ativos dos elétrodos no estado de descarga. Assim, é 
necessário, previamente, carregar a bateria. 
As respetivas reações químicas na célula representam-se, genericamente por [17] 
 
Semirreação (ânodo): LiyC6 (s) ⇄  C6(s) + yLi+(aq) + ye- (99) 
Semirreação (cátodo): LixMO2(s) + yLi+(aq) + ye- ⇄  Lix+yMO2(s)   (100) 
 
Consequentemente, a reação global de descarga é: 
 
LiyC6(s)  + LixMO2 (s)  ⇄ Lix+yMO2(s) + C6(s)   (101) 
 
em que M é um metal. 
Este tipo de bateria fornece um potencial de circuito aberto no intervalo de 3 V a 4 V, à temperatura 
ambiente. Em 1991, a Sony apresentou comercialmente a primeira bateria recarregável de Li-ion, 
com uma tensão em circuito aberto de 3,6 V. Desde então, devido às suas caraterísticas e com o 
desenvolvimento da tecnologia e aumento do mercado dos equipamentos portáteis (tablets, 
telefones celulares, computadores, etc.), bem como do crescente interesse na viabilização do 
veículo elétrico, este tipo de tecnologia de armazenamento de energia tem sido exaustivamente 
estudado e desenvolvido em diversos países. É ainda usada em carros e aviões telecomandados de 
modelismo, ferramentas elétricas, etc. [34]. 
 
4.3. Células de combustível 
Uma célula de combustível é um dispositivo eletroquímico que transforma continuamente a energia 
química em energia elétrica (e algum calor) desde que lhe seja fornecido o combustível e o 
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oxidante. O combustível é o hidrogénio ou um composto que o tenha na sua constituição e o 
oxidante é o oxigénio. 
O hidrogénio pode ser obtido de várias fontes: eletrólise da água, gás natural, propano, metanol, ou 
outros derivados do petróleo. O oxigénio é retirado do ar, podendo também ser obtido a partir da 
eletrólise da água [35].Uma célula de combustível é constituída por dois elétrodos inertes e entre os 
dois um eletrólito (ver figura 17).  
 
Figura 17 – Esquema de funcionamento de uma célula de combustível (reproduzido de [35]) 
 
Uma célula deste tipo assemelha-se a uma bateria, mas não armazena energia química, pelo que 
os reagentes devem ser constantemente renovados e os produtos removidos da célula. 
A reação química global do processo é a seguinte:  
 
2H2(g) + O2(g)  →   2O(l)   (102) 
 
Desde a data da sua descoberta (em 1802, por “Sir” William Grove) e a data do seu primeiro 
protótipo (em 1959, a NASA passou a introduzir este tipo de células nos programas espaciais como 
fonte auxiliar de energia para os veículos espaciais), existe um percurso de cerca de século e meio 
[36].  
O desenvolvimento da tecnologia da célula de combustível para aplicações terrestres tem sido lento, 
apesar dos avanços recentes terem gerado interesse em aplicações, tais como os geradores locais e 
os veículos elétricos [37]. 
As células de combustível são uma tecnologia com capacidade de substituir o motor de combustão 
interna em veículos, diminuindo o consumo de combustíveis fósseis (mesmo com a utilização de 
um combustível fóssil, não produzem gases nocivos que contribuam para o aparecimento das 
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chuvas ácidas, nem libertam partículas poluentes que ponham em risco a qualidade do ar), sendo 
uma alternativa mais eficiente e limpa [38]. 
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Parte II – APRESENTAÇÃO E DISCUSSÃO DE PROJETOS CIENTÍFICOS 
 
5. A eletroquímica nas atividades laboratoriais - aplicação em contexto escolar  
As reações de oxidação-redução e alguns outros conceitos básicos de eletroquímica são assuntos 
abordados nos três anos de escolaridade do terceiro ciclo.  
Apresentam-se assim algumas atividades laboratoriais destinadas a serem realizadas pelos alunos, 
nos sétimo e nono anos de escolaridade, níveis lecionados durante o ano letivo de 2013/2014 e 
que se enquadram no tema desenvolvido no enquadramento científico. 
 
5.1.Estudo da descarga de pilhas 
 
i) Introdução  
Uma pilha de uso comum é uma célula ou um conjunto de células eletroquímicas, havendo 
conversão de energia química em energia elétrica. No nono ano de escolaridade, estes conceitos 
podem ser explorados no domínio “Eletricidade”: os alunos devem identificar a pilha como uma 
fonte de energia química, geradora de corrente elétrica e que cria tensão num circuito elétrico. 
Ainda neste domínio, estes devem relacionar, por verificação experimental, a variação das 
grandezas resistência elétrica (R), intensidade da corrente elétrica (I) e diferença de potencial 





  (103) 
 
ii) Objetivos da aprendizagem 
Esta atividade foi dividida em duas partes, realizadas em simultâneo, e pretendia que os alunos 
relacionassem o tempo de descarga de uma pilha com: 
Parte I - O tamanho da pilha, ou seja, com a quantidade de reagentes e com a diferença de 
potencial aplicada, aplicando a mesma resistência elétrica. 
Parte II - A resistência elétrica associada, usando para o efeito 3 tipos de resistências. 
Estes deviam ainda concluir que uma pilha de uso comum tem um tempo de vida limitado, uma vez 
que os valores da diferença de potencial e da intensidade da corrente elétrica diminuem ao longo do 
tempo até ao valor zero. 
 





- Material utilizado: 
2 pilhas alcalinas C (1,5 V), 1 pilha alcalina AA (1,5 V), 4 pilhas alcalinas AAA (1,5 V), 3 resistências 
elétricas de 100 Ω, 1 resistência elétrica de 57 Ω, 1 resistência elétrica de  18 Ω, 1 l mpada 
(3.5V/200 mA ), 2 caixas de esferovite, fios condutores e crocodilos, 1 multímetro digital. 
 
- Metodologia: 
Esta atividade foi realizada com um grupo de 16 alunos oriundos de quatro turmas de nono ano que 
participaram voluntariamente ao longo do terceiro período na preparação da atividade, leitura e 
tratamento de dados e que, no final do ano, apresentaram o trabalho aos restantes membros da 
respetiva turma. 
O estudo foi dividido em duas partes: 
Na parte I procedeu-se à montagem de 3 circuitos elétricos (A, B e C), utilizando resistências 
elétricas iguais, de 100 Ω em cada circuito e pilhas de diferentes tamanhos (circuito A – 2 pilhas C 
de 1,5V cada), circuito B – 1 pilha AA de 1,5 V, circuito C – 1 pilha AAA de 1,5 V), de acordo com a 
figura 18: 
 
Figura 18 – Imagem da montagem dos circuitos A, B e C  
 
Na parte II procedeu-se à montagem de dois circuitos elétricos (D e E) com pilhas AAA iguais, 
utilizando uma resistência elétrica de 57 Ω no circuito D e uma resistência elétrica de 18 Ω no 
circuito E, de acordo com a figura 19: 
 




Figura 19 – Imagem da montagem dos circuitos D e E 
 
Quando a pilha do circuito E descarregou completamente, procedeu-se à realização de uma 
montagem idêntica, substituindo a resistência por uma lâmpada. 
Ao longo de 3 semanas procedeu-se à leitura periódica dos dados, registando os valores da 
diferença de potencial elétrico ao longo do tempo (figura 20). Partindo destes valores e conhecido o 
valor da resistência elétrica ligada entre os elétrodos, foi possível determinar a intensidade da 
corrente que percorre cada circuito. Em anexo (anexo 1) encontra-se a tabela de leitura e 
tratamento de dados.  
 
 
Figura 20 – Imagens recolhidas aquando da leitura periódica da diferença de potencial elétrico de cada pilha 
 
iv) Resultados obtidos 
Da leitura e tratamento dos dados, foram elaborados os gráficos que se apresentam nas figuras 21 
e 22: 
 




Figura 21 – Gráficos da variação do potencial da célula e da intensidade que percorre o circuito exterior com o tempo, 
utilizando diferentes pilhas e resistências iguais ligadas entre os terminais 
 
 
Figura 22 - Gráficos da variação do potencial da célula e da intensidade que percorre o circuito exterior com o tempo, 
utilizando pilhas iguais e resistências diferentes ligadas entre os terminais 
 
Os valores obtidos no circuito C (pilha AAA) foram utilizados nas séries de ensaios das partes I e II. 
Não foi calculada a intensidade da corrente elétrica (I) para a lâmpada uma vez que os alunos não 
conheciam o valor da sua resistência.  
Pretendia-se, a partir da análise do gráfico U=f (t) da figura 22, que fizessem a sua comparação 
com os resultados obtidos para o circuito com uma resistência elétrica de 18 Ω intercalada. Esta 
estimativa foi confirmada posteriormente com o cálculo da resistência da lâmpada a partir das suas 
características (3.5V/200mA).  
 
v) Conclusão 
No final do ano, os alunos fizeram uma apresentação do trabalho desenvolvido à turma (figura 23), 
detalhando sobre os materiais utilizados, a metodologia adotada, os resultados obtidos e as 
conclusões a que chegaram. 
 




Figura 23 – Imagens recolhidas da apresentação do trabalho na aula 
 
Na parte I, começaram por fazer uma pequena introdução teórica sobre o conceito eletroquímico de 
pilha, referindo que esta é um gerador de corrente elétrica, transformando a energia química 
presente nas reações químicas que ocorrem dentro do dispositivo em energia elétrica, quando 
instalada num circuito. 
Da análise gráfica dos resultados obtidos, estes concluíram que, para um valor fixo de resistência 
elétrica, a pilha que demorou mais tempo a descarregar foi a pilha C (na verdade, uma instalação 
em série de duas pilhas C, com uma diferença de potencial global de 3 V) por ser o conjunto que 
originava maior diferença de potencial e que apresentava uma maior capacidade (como se poderia 
deduzir do volume total das pilhas usadas), permitindo assim que gerasse corrente elétrica durante 
mais tempo. Pela mesma razão, a pilha que descarregou em menos tempo foi a pilha AAA. 
Realçaram ainda o facto de a tensão e a intensidade da corrente diminuírem ao longo do tempo. 
Na parte II, recordaram que a resistência elétrica é um elemento de oposição à passagem de 
corrente elétrica num circuito. Analisando os gráficos obtidos, e utilizando o mesmo tipo de pilha 
nos circuitos C, D e E, compararam o tempo de descarga com a resistência elétrica intercalada no 
circuito. Assim, concluíram que quanto maior for o valor da resistência, menor será a intensidade 
de corrente que passa no circuito e a pilha dura mais tempo. Ainda a partir do gráfico, os alunos 
inferiram que a resistência da lâmpada era ligeiramente inferior a 18 Ω, uma vez que a pilha AAA 
demorava menos tempo a descarregar com a lâmpada do que com esta resistência (circuito E). 
Esta conclusão foi confirmada através de cálculos chegando ao resultado de R=17,5Ω, de acordo 
com as características da lâmpada (3.5V/200mA).  
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5.2. Construção de células eletroquímicas 
No nono ano e no domínio “Eletricidade”, os alunos devem identificar a pilha (célula eletroquímica) 
como uma fonte de energia química, geradora de corrente elétrica e descrever a sua constituição. 
Com este propósito foram desenvolvidas algumas atividades, sob a orientação da docente e cujos 
protocolos se encontram em anexo. 
 
5.2.1. Construção de uma “Célula de Daniell” 
Esta atividade foi realizada na aula utilizando o protocolo experimental descrito em anexo (anexo 2). 
A célula é constituída por um elétrodo de cobre mergulhado numa solução de sulfato de cobre(II) e 
um elétrodo de zinco, mergulhado numa solução de nitrato de zinco. A diferença de potencial criada 
foi de 0.647 V (figura 24). 
 
Figura 24 – Imagem recolhida da atividade experimental “Construção de uma Célula de Daniell” 
 
5.2.2. Construção de baterias caseiras  
Foi solicitado aos alunos que pesquisassem e planificassem a construção de uma bateria com 
materiais de uso diário. Registam-se alguns destes trabalhos: 
a) Construção de 2 células eletroquímicas associadas em série e constituídas por batatas e 
elétrodos de moedas de cobre e pregos (ferro). A diferença de potencial criada permitiu por a 
calculadora a funcionar. 
 
Figura 25 – Calculadora em funcionamento com uma bateria constituída por batatas e elétrodos de moedas de cobre e 
pregos. 
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b) Construção e associação de 3 células eletroquímicas, constituídas por limas e elétrodos de cobre 
e zinco, gerando uma diferença de potencial de 2.87 V. 
 
Figura 26 – Bateria de limas e elétrodos de cobre e de zinco. 
 
c) Construção de uma associação em série de 3 células eletroquímicas, constituídas por elétrodos 
de zinco e cobre, mergulhados em coca-cola e gerando uma diferença de potencial de 2.90 V. 
 
Figura 27 – Bateria de coca-cola e elétrodos de cobre e de zinco. 
 
d) Construção de 3 células eletroquímicas associadas em série e constituídas por batatas e 
elétrodos de moedas de cobre e pregos (ferro) A diferença de potencial gerada foi de 0.80 V. 
 
Figura 28 – Bateria de batatas e elétrodos de moedas de cobre e pregos. 
 
e) Construção de 3 células eletroquímicas de alumínio-ar associadas em série, num eletrólito de 
água salgada e lixívia. A diferença de potencial gerada pôs o relógio em funcionamento. 




Figura 29 – Relógio em funcionamento, com uma bateria de alumínio-ar num eletrólito de água salgada e lixívia 
 
f) Construção de 2 células eletroquímicas associadas em série e constituídas por elétrodos de 
moedas de cobre e anilhas metálicas envolvidas num eletrólito de água salgada. A diferença de 
potencial gerada foi de 0.448 V. 
 
Figura 30 – Bateria de moedas de cobre e anilhas de metal, envolvidas em água salgada 
 
g) Construção de várias baterias para concluir qual a que gera maior diferença de potencial. Para 
tal, os alunos construíram 5 baterias diferentes, usando o mesmo tipo de elétrodos (cobre e clips) 
mergulhados em diferentes eletrólitos (figura 31). Na tabela 5 apresentam-se os valores da 
diferença de potencial gerada pelas diferentes baterias. 
 
Tabela 5 – Diferença de potencial obtida em função do eletrólito utilizado 
Eletrólito V (V) 
Vinagre 1.200 
Coca-cola 1.086 
Sumo de limão 0.580 
Água salgada 0.399 
Água da torneira 0.167 
 
 




Figura 31 – “Qual a pilha mais eficiente?” – com elétrodos de cobre e clips, comparação da diferença de potencial 
gerada por pilhas diferentes 
 
5.3. Eletrólises 
A abordagem da conversão da energia elétrica em energia química no ensino básico tem 
obrigatoriamente uma componente experimental. 
No sétimo ano de escolaridade, no domínio “Transformaç es Físicas e Químicas”, os alunos devem 
identificar, no laboratório, ações que levam à ocorrência de transformações químicas por ação da 
eletricidade.  
No nono ano de escolaridade, os alunos devem descrever os efeitos térmico (efeito de Joule), 
químico e magnético da corrente elétrica. A eletrólise é realizada para verificar experimentalmente o 
efeito químico da corrente elétrica. Neste sentido, foram desenvolvidas as seguintes atividades 
laboratoriais: 
 
5.3.1. Eletrólise do cloreto de cobre(II)  
Esta atividade foi realizada nos sétimo e nono anos de escolaridade, utilizando para o efeito 
diferentes protocolos experimentais, que se encontram descritos em anexo (anexos 3 e 4).  
A célula eletrolítica é constituída por dois elétrodos de grafite, mergulhados numa solução aquosa 
de sulfato de cobre(II). Após a montagem do circuito os alunos puderam verificar que havia 
passagem de corrente elétrica uma vez que a lâmpada acendia e observar a libertação do cloro 
gasoso num elétrodo e a deposição do cobre no outro (figura 32). 
 




Figura 32 – Imagem recolhida da atividade experimental “Eletrólise do cloreto de cobre(II)” 
 
5.3.2. Eletrólise da água  
Esta atividade foi realizada no sétimo ano de escolaridade, utilizando o protocolo experimental 
descrito em anexo (anexo 5). 
A eletrólise é realizada num voltâmetro, onde se coloca uma solução aquosa muito diluída de ácido 
sulfúrico (figura 33). Os alunos puderam observar a libertação de bolhas gasosas nos tubos, os 
gases hidrogénio e oxigénio. 
 
 
Figura 33 – Imagem recolhida da atividade experimental “Eletrólise da água” 
 
6. Projeto “Laboratório Abertos” 
Nos últimos anos, os laboratórios são abertos para os alunos do 4º ano das escolas do 1º ciclo do 
agrupamento de escolas Professor João de Meira. Esta atividade, que se realiza no âmbito do 
programa das Jornadas Culturais, decorre geralmente durante a semana do Carnaval e é 
organizada pelos docentes de Ciências Físico-Químicas e de Ciências Naturais. 
No laboratório de Ciências Físico-Químicas os alunos têm a oportunidade de realizar/observar vários 
fenómenos físicos e químicos, sendo solicitados a encontrar uma explicação para os fenómenos 
observados. As respostas são orientadas por professores ou alunos do 9º ano. 
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Esta atividade é sempre esperada com muita expetativa pelos alunos de 1º ciclo: sabem que vão 
fazer “experiências”, que vão observar fenómenos muitas vezes inesperados e o resultado é sempre 
muito satisfatório. Durante uma manhã, transformam-se em pequenos cientistas, despertando a 
curiosidade e o gosto pela ciência. As imagens que se apresentam referem-se a algumas das 
atividades realizadas: 
  
Figura34– Dilatação de metais por aquecimento Figura 35 – Efeito da impulsão exercida por água 
destilada (o ovo deposita-se no fundo) e água salgada (o 
ovo flutua). 
  
Figura 36 – Montagem de um circuito elétrico para 
verificar a condutibilidade elétrica de alguns materiais. 
 Figura 37 – Escala musical construída em recipientes 
com diferentes colunas de ar 
  
Figura 38 – Efeito de Bernoulli – com o secador ligado o 
aluno consegue manter a bola no ar. 
Figura 39 - Mensagem Secreta - mudança de cor do 
cloreto de cobalto por aquecimento 
  




Figura 40 – Imagem virtual de um espelho côncavo 
 
 
Figura 41 – Adição de cores: obtenção da luz branca a 
partir das cores primárias azul, verde e vermelho 
7. Projeto “Comenius”  
Este projeto foi desenvolvido nos anos letivos 2011/12 e 2012/13, sob o tema“ Innovative Schools 
in the 21st Century”, onde alunos e professores tiveram a oportunidade de partilhar projetos, 
experiências e métodos inovadores aplicados nas escolas.  
Trata-se de uma iniciativa de âmbito europeu financiada pela Agência Nacional PROALV (Programa 
de Aprendizagem ao Longo da Vida) com a participação de vários países, onde o objetivo máximo é 
permitir aos alunos a troca de saberes, culturas e experiências. Pretende-se com este projeto 
melhorar as parcerias entre as escolas dos Estados-Membros da União Europeia, em termos 
qualitativos e quantitativos, incentivando a aprendizagem de línguas estrangeiras e desenvolvendo 
conteúdos, serviços, pedagogias e práticas inovadoras, baseados nas TIC. As atividades devem 
estar integradas nas atividades regulares das escolas, bem como nas atividades curriculares dos 
alunos, devendo estes estar envolvidos em todas as fases do projeto, incluindo a planificação, 
organização e avaliação de todo o processo. 
Neste projeto, coordenado pelo docente Jorge Carvalho, houve a parceria de escolas dos seguintes 
países: Áustria, Grécia, Holanda, Polónia, Portugal (com a participação de duas equipas, das 
escolas João de Meira e Martins Sarmento, de Guimarães) e Turquia. Os alunos comunicavam entre 
si, antes e depois dos encontros, via Moodle, Skype e Facebook, tendo isso fortalecidos os laços de 
amizade criados, que ainda perduram. Foi proporcionada, a alunos e professores, uma experiência 
única de aprendizagem e enriquecimento humano: o contacto com novas e muito diferentes 
culturas; com novas técnicas de ensino e temas, como impressoras 3D, robôs ou clickers em 
classes, tiveram um alto impacto sobre a motivação e aprendizagem de sucesso de todos os 
participantes. 
Ao longo de dois anos, os alunos trabalharam em conjunto com os professores na preparação dos 
encontros e de aulas inovadoras, apresentando-as em Inglês. 
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O primeiro encontro com alunos, realizou-se em Schawz, na Áustria, de 6 a 10 de março de 2012, 
com a participação de 15 alunos do 8º ano de escolaridade. A apresentação da atividade consistiu 
numa simulação do efeito de estufa, intitulada “Classroom Performance Assessment: a new 
approach (with clickers)”, onde foram aplicados métodos inovadores no ensino, nomeadamente 
avaliação dos conhecimentos dos alunos com recurso a comandos de votação (figura 42). Neste 
meeting participei como membro da equipa Comenius na preparação da atividade e no 
acompanhamento dos alunos a Schawz (anexo 6). 
 
 
Figura 42 - Imagens do encontro em Schawz, Áustria 
 
O segundo encontro com alunos decorreu em Guimarães, de 16 a 20 de Abril de 2013 e estiveram 
presentes 120 alunos e professores.  
O evento foi organizado pela escola onde leciono, em parceria com a escola secundária Martins 
Sarmento e estive envolvida na organização do evento, na preparação da atividade e 
acompanhamento dos intervenientes ao longo destes dias (anexo 7). Neste encontro, novamente 
várias atividades foram realizadas e apresentadas pelos diferentes países participantes e o tema 
apresentado pelos alunos, em Inglês, abordava conceitos de Física e Matemática utilizando uma 
mesa de bilhar: “Concepts of Physics and Mathematics using Billiard” (figura 43).  
 
 
Figura 43- Imagens do encontro em Guimarães, Portugal 
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8. Programa “Eco-Escolas” 
O programa Eco-escolas foi implementado em Portugal pela Associação Bandeira Azul da Europa 
[39] tendo início no ano letivo 1996/97. É um programa destinado preferencialmente às escolas do 
ensino básico e que pretende:  
- encorajar ações, reconhecer e premiar o trabalho desenvolvido pela escola na melhoria do seu 
desempenho ambiental, gestão do espaço escolar e sensibilização da comunidade.  
- estimular o hábito de participação envolvendo ativamente as crianças e os jovens na tomada de 
decisões e implementação das ações.  
- motivar para a necessidade de mudança de atitudes e adoção de comportamentos sustentáveis no 
quotidiano ao nível pessoal, familiar e comunitário.  
- fornecer formação, enquadramento e apoio a muitas das atividades que as escolas desenvolvem.  
- divulgar boas práticas e fortalecer o trabalho em rede a nível nacional e internacional. 
- contribuir para a criação de parcerias e sinergias locais na perspetiva de implementação da 
Agenda 21 local [39]. 
A escola deve adotar uma metodologia de trabalho inspirada na Agenda 21 que, articulando 
atividades de exploração de diversos temas, contribua para uma melhoria global do ambiente da 
escola e da comunidade. Esta metodologia consiste em 7 passos: constituição do Conselho Eco 
escolas; elaboração de uma auditoria ambiental; elaboração de um plano de ação; 
monitorização/avaliação de todo o processo; trabalho curricular; divulgação à comunidade; 
elaboração de um Eco-código.  
Este programa foi implementado na escola onde leciono em 2010/2011 e é coordenado pelas 
docentes Manuela Saavedra e Maria João Cotter, tendo a Escola conquistado, desde 2012, a 
Bandeira Verde Eco-Escolas [40]. 
Durante este período de tempo colaborei enquanto docente nas atividades propostas e na 
sensibilização dos alunos para as questões ambientais. Desde o início do ano letivo 2013/2014, 
participei mais ativamente como membro integrante do Conselho Eco-Escolas, na elaboração do 
plano de ação, na implementação das atividades e na sua divulgação (anexo 8). 
Ao longo do ano letivo 2013/2014 foram abordados os temas obrigatórios: água, resíduos, energia; 
o tema do ano foi a agricultura biológica e como escolha opcional foi tratado o tema espaços 
exteriores (anexo 9). 
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Para além das atividades previstas no plano de ação, a escola tem participado nas campanhas e 
desafios apresentados pela ABAE. No âmbito deste projeto desenvolveram-se, ao longo do ano letivo 
de 2013/2014 as seguintes atividades:  
 
i) Recolha de óleos alimentares 
Esta atividade é desenvolvida em parceria com o Ecomovimento desde o ano letivo de 2012/2013. 
Esta entidade colocou um oleão na escola, para recolha de óleos alimentares usados (OAU) e, por 
cada litro de óleo recolhido, o aluno preenche um cupão, havendo a atribuição de um prémio no 
final de cada período para o aluno que colocar maior quantidade de óleo no oleão. A escola é 
premiada com papel reciclado e detergentes ecológicos. 
 
ii) Recolha de tinteiros e toners  
Esta atividade está implementada desde o ano letivo 2010/2011, em parceria com a entidade AMG 
-recolha de tinteiros e toners. Durante este ano foram recolhidos inúmeros tinteiros e toners, mas 
apenas foram valorizadas 49 unidades, correspondendo a uma compensação monetária de 2,49 
euros. 
 
iii) Geração Depositrão  
Implementada desde 2010/2011, esta atividade consiste na recolha de resíduos elétricos e 
eletrónicos e de pilhas usadas e é fruto de uma parceria entre a ERP Portugal e o Programa Eco-
escolas (ABAE). No ano letivo de 2013/2014 foram recolhidos 430 Kg. 
 
iv) Roupas usadas não estão acabadas  
Fruto de uma parceria entre a H. SARAH – Trading, Lda. e o Programa Eco Escolas, esta atividade 
visa a recolha de roupa, calçado, brinquedos e material escolar. Foi colocado um roupão na escola, 
recipiente para recolha destes produtos durante o último período do ano letivo de 2013/2014, 
tendo sido preenchida 85% da capacidade deste recipiente. 
 
v) Projeto Europa Sustentável - Rota 2020 e Jornadas Ecológicas 
O Rota 2020 é um concurso inserido no projeto Europa Sustentável, dinamizado através de um jogo 
de tabuleiro didático, adaptado aos respetivos ciclos de escolaridade obrigatórios e cedido pela 
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Science4you. Estes jogos destinam-se a alunos do 1º ciclo, 2º ciclo, 3º ciclo do ensino básico e 
ensino secundário.  
Numa primeira fase, a escola dinamizou um torneio com a implementação destes jogos, em cada 
ciclo de escolaridade, ficando apuradas 2 equipas (uma de 2ºciclo e outra de 3º ciclo).  
As equipas vencedoras ao nível de escola participaram num torneio a nível distrital, tendo uma das 
nossas equipas, do 8º ano de escolaridade, conquistado o 1º lugar no seu escalão. Numa terceira 
fase foi realizada a Final Nacional, na Faculdade de Ciências da Universidade de Lisboa e os alunos 
vencedores no torneio a nível distrital foram acompanhados pela embaixadora desta atividade, a 
docente Cristina Paul, docente nesta escola. 
 
9. Projeto “Rios” 
Em Portugal, o Projeto Rios iniciou-se em 2006 e é promovido pelas seguintes entidades: 
Associação Portuguesa de Educação Ambiental (ASPEA); Associação de Professores de Geografia 
(APG); Liga para a Proteção da Natureza (LPN); Faculdade de Engenharia da Universidade do Porto 
(FEUP). A ASPEA é presentemente a responsável pela coordenação geral do projeto.  
O projeto "Rios" visa envolver a população em geral na conservação dos espaços fluviais e pretende 
dar resposta à alteração e deterioração da qualidade dos rios. Este projeto pretende ainda promover 
a curiosidade científica e implementar o método científico experimental, através da recolha e registo 
de informações e dados geográficos, físico-químicos, biológicos, eventos históricos, sociais e 
etnográficos, contribuindo assim para a melhoria do espaço estudado e da qualidade fluvial global 
[41].  
As escolas devem adotar e monitorizar 500 metros de um troço de um rio ou ribeira, de modo a 
promover a sensibilização da sociedade civil para os problemas e a necessidade de proteção e 
valorização dos sistemas ribeirinhos. Para auxiliar nesta tarefa é fornecido um kit didático [42]. 
Com o lema “Adote um Rio ou Ribeira, perto de si…” este projeto foi implementado na escola E.B. 
2,3 João de Meira durante o ano letivo 2010/2011 em parceria com a Câmara Municipal de 
Guimarães, representada pela engenheira Susana Marreiros. O troço de rio adotado foi localizado 
na ribeira de Couros.  
Os alunos e docentes envolvidos no projeto assistiram a uma primeira palestra sobre a importância 
da preservação da água e dos rios, “Ribeira de Couros – diagnóstico e fotografia”, ministrada por 
Manuel Fernandes e José Cunha, representantes deste projeto e realizada na Escola EB 2, 3 João 
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de Meira, no dia 23 de Fevereiro de 2012. Esta palestra foi apresentada com o objetivo de servir de 
ponto de partida para o desenvolvimento do estudo decorrente deste projeto.  
Aos alunos participantes foi distribuída uma carta topográfica do percurso da ribeira de Couros, e 
estes adotaram um troço perto da escola para monitorização. Para isso, realizou-se uma primeira 
saída de campo ao troço adotado, com o objetivo de realizar registos e obter documentação 
fotográfica sobre os vários itens que constam nas fichas.  
Com os resultados e material obtidos, os alunos das turmas participantes elaboraram um painel 
com os registos fotográficos, acompanhados de reflexões que entenderam como pertinentes. Este 
painel passou a fazer parte de uma exposição itinerante, composta pelas escolas do concelho de 
Guimarães que aderiram ao projeto.  
 
10. Outras atividades extracurriculares 
10.1. Organização de visitas de estudo 
As visitas de estudo são uma mais-valia no processo de aprendizagem e na relação entre 
professores e alunos, sendo um motor de motivação para o ensino de Física e da Química, em 
particular. Acresce ainda a importância destas viagens pelo facto de possibilitarem a novidade e o 
conhecimento a alunos que de outro modo não teriam oportunidade de o fazer. Neste sentido, 
participei na organização e acompanhamento dos alunos nas seguintes visitas: 
 
Ano letivo 1997/1998 – escola EB 2,3 de S.Torcato 
-Visita ao museu da Ciência, em Lisboa, para alunos de 9º ano, com a duração de 2 dias. 
 
Ano letivo de 1998/1999 – escola EB 2,3 D Afonso Henriques 
Ano letivo de 2003/2004, – escola EB 2,3 de Pevidém 
Ano letivo de 2010/2011 – escola EB 2,3 João de Meira 
-Visita ao Exploratório, em Coimbra, para alunos de 9º ano, com a duração de 1 dia. 
 
Ano letivo de 1999/2000 – escola EB 2,3 Egas Moniz 
-Visita à serra da Estrela para os alunos de 8º ano, com a duração de 2 dias 
-Visita interdisciplinar a Lisboa, para alunos do 9º ano, com a duração de 3 dias. 
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Ano letivo de 2001/2002– escola EB 2,3 de Urgezes 
-Visita à Universidade de Trás-os-Montes e Alto Douro, para alunos do 8º ano, com a duração de 1 
dia. 
 
Ano letivo de 2002/2003 – escola EB 2,3 de Pevidém 
-Visita ao Planetário, no Porto e Parque Biológico de Vila Nova de Gaia, para alunos do 7º ano, com 
a duração de 1 dia. 
 
Ano letivo de 2008/2009 – escola EB 2,3 de Pevidém 
-Visita ao Visionarium, para alunos de CEF “Canalizaç es”, com a duração de 1 dia. 
 
Anos letivos 2010/2011 e 2013/2014 – escola EB 2,3 João de Meira 
-Visita ao Centro de Multimeios de Espinho, para os alunos de 7º ano de escolaridade, com a 
duração de 1 dia. 
 
10.2. Olimpíadas da Química Júnior 
Participação na 1ª edição das Olimpíadas da Química Júnior, no ano letivo de 2004/2005, com 
alunos do 9º ano da escola EB 2,3 de Pevidém, com a obtenção do 1º lugar (mais informação está 
disponível no site do Departamento de Química da Universidade do Minho) [43]. 
 
10.3. Astrofesta 
Desde o ano letivo 2012/2013 que esta atividade é realizada na escola para os alunos de 7º ano, 
uma vez que é neste ano de escolaridade que se leciona o tema Espaço. Consiste na observação do 
céu noturno, em geral e da Lua e de Vénus, em particular. A observação com telescópio permite 
ainda trabalhar competências no seu manuseamento, como a altura e azimute das estrelas. Há 
ainda a visualização de um filme e um jantar convívio com alunos e professores de Físico-Química. 
A adesão dos alunos a esta atividade é muito grande, apesar de ser realizada de noite e não ter 
caráter obrigatório. 
Nas Jornadas Culturais que decorrem ao longo do ano, há ainda sessões num planetário portátil 
destinadas, em particular, aos alunos de 4º ano. 
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Parte III – ESTÁGIOS E AÇÕES DE FORMAÇÃO 
 
As ações e estágios realizados no decorrer da carreira docente contribuíram para aprofundar e 
melhorar o desempenho e atualizar o conhecimento científico na área lecionada, bem como 
otimizar a utilização das novas tecnologias como ferramentas atuais e aliciantes para os alunos. A 
realização de atividades experimentais e o recurso às novas tecnologias são ferramentas valiosas 
para a compreensão dos fenómenos físicos e químicos e uma mais-valia como recurso pedagógico, 
quer na demonstração dos conteúdos lecionados (por permitir a verificação de dados teóricos), quer 
na introdução de novos conteúdos, sendo uma fonte de motivação para os alunos e despertando a 
sua curiosidade científica. 
Enquanto membro de uma comunidade educativa, frequentaram-se ainda ações que permitiram 
desenvolver e otimizar outras competências transversais a todos os docentes e que se prendem 
com outro tipo de cargos que se exerce numa escola e/ou otimizar as relações interpessoais. 
Assim, descreve-se de seguida as participações nas ações, organizadas por domínios e por ordem 
cronológica e apresentam-se os certificados de participação em anexo. 
 
11. Formação científico – didática 
11.1. Química da Atmosfera: compreensão da poluição atmosférica 
Ação de formação, com a duração de 25 horas, organizada pelo departamento de Química da 
Faculdade de Ciências da Universidade do Porto, ministrada pelo formador Joaquim Carlos Esteves 
da Silva e decorreu entre 8 e 17 de julho de 2002. Esta ação foi acreditada com 1 crédito por este 
departamento (anexo 10). 
Na componente teórica esta ação incidiu sobre a composição e fenómenos químicos que ocorrem 
nas várias camadas da atmosfera, sendo elucidativa sobre a relação entre os produtos poluentes e  
o clima, chuvas ácidas e diminuição da espessura da camada de ozono estratosférico. 
No decurso da componente laboratorial os formandos tiveram a oportunidade de praticar um 
conjunto de atividades relacionadas com a determinação de uma dada espécie química no ar e 
elaboração do respetivo relatório. A atividade realizada intitulou-se “Determinação de Formaldeído 
na Atmosfera” e consistiu na montagem de uma metodologia de análise química para a 
quantificação de formaldeído na atmosfera.  
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11.2. Medição e Grafismo no Ensino Experimental da Física e da Química 
Oficina de formação organizada pelo Centro de Formação Francisco de Holanda e ministrada pelo 
formador António Martins de Sousa Bessa, realizada na Escola Secundária Francisco de Holanda, 
em Guimarães, com a duração de 25 horas presenciais e 25 horas de trabalho autónomo, decorreu 
entre 2 de fevereiro e 7 de março de 2006. Esta ação de formação foi acreditada com 2 créditos 
por este centro de formação (anexo 11). 
Esta ação permitiu a aquisição de conhecimentos técnicos e novas competências que contribuíram 
para a criação e tratamento de resultados com a utilização da calculadora gráfica e a nível 
informático com simulações virtuais, permitindo a implementação de estratégias de ensino mais 
adequadas e assim promovendo o ensino experimental da Física e da Química. 
No decurso desta ação e no âmbito da sua modalidade, foi aplicado em contexto educativo o 
protocolo desenvolvido numa das sess es. O tema escolhido foi “Circuitos Elétricos” e destinou-se a 
uma aula experimental do 9º ano de escolaridade. As turmas foram divididas em grupos e 
realizaram a atividade experimental com elaboração do respetivo relatório. Foi ainda utilizado 
posteriormente o programa informático VirtuaLab, com exploração dos conceitos verificados 
experimentalmente.  
Esta ação permitiu atingir objetivos muito concretos: adquirir novas competências no processo de 
ensino/aprendizagem; melhorar o meu desempenho na planificação e realização de aulas 
experimentais; conhecer e implementar software na medição de grandezas e tratamento de dados 
experimentais; contribuir para a atualização e melhor desempenho enquanto docente de Física e de 
Química. 
 
11.3. O ensino experimental da Física e da Química com o apoio das novas tecnologias 
Oficina de formação organizada pelo Centro de Formação Martins Sarmento e ministrada pelos 
formadores António Martins de Sousa Bessa e António Jorge da Costa Morgado Martins, realizada 
na escola EB 2,3 João de Meira, com a duração de 25 horas presenciais e 25 horas de trabalho 
autónomo, decorreu entre 12 de abril e 7 de junho de 2013, tendo obtido classificação de Excelente 
(10 valores) (anexo 12). 
A promoção do ensino experimental das ciências e a análise e tratamento dos respetivos resultados, 
na perspetiva das práticas didáticas das disciplinas específicas da área das ciências experimentais, 
como é o caso da Física e da Química, exige o domínio de técnicas experimentais e de algumas 
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ferramentas que não integravam a formação inicial dos professores das escolas básicas e 
secundárias.  
Esta ação teve como principal objetivo colmatar essas lacunas, fornecendo aos professores 
conhecimentos técnicos que lhes permitam criar e tratar resultados experimentais usando software 
informático e calculadoras gráficas. 
Ao longo das várias sessões, teóricas e práticas, foram abordadas e utilizadas técnicas avançadas 
de recolha e tratamento de dados – apoiadas, por exemplo, no uso de sensores de aquisição 
automática de dados, utilização da calculadora gráfica, exploração do programa “Modelus” para 
criar simulações virtuais de atividades de laboratório ou do quotidiano, pesquisa e exploração de 
Appletes Java da Internet com interesse para o ensino da Física e da Química. Estas atividades 
foram aplicadas em contexto escolar e os trabalhos foram apresentados pelos formandos na última 
sessão.  
 
11.4. Compostagem no Jardim de Aromas 
Atividade organizada na escola EB 2,3 João de Meira pela docente Maria João Cotter, no dia 18 de 
Março de 2011, com a duração de 3 horas e tendo como objetivos: dar a conhecer o projeto Jardim 
de Aromas, que visa promover a substituição do condimento sal por ervas aromáticas e incentivar a 
substituição de adubos químicos por adubos naturais – compostagem. Foram abordados os 
malefícios do excesso de sal na alimentação e ilustrado como se pode construir um compostor 
doméstico (anexo 13). 
 
11.5. Um olhar sobre o tempo e a relatividade restrita 
Ação de formação promovida pela Raiz Editora, ministrada pelo formador Luís Cunha e realizada na 
Universidade do Minho, em Guimarães, no dia 27 de fevereiro de 2012, com a duração de 3 horas 
(anexo 14). 
Esta ação permitiu recordar e aprofundar conhecimentos sobre a teoria da relatividade, abordando 
e comparando a relatividade clássica com a relatividade restrita de Einstein. A partir dos postulados 
de Einstein analisaram-se vários exemplos que refletem as consequências desta teoria; 
simultaneidade de acontecimentos, dilatação do tempo e contração de comprimentos. 
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11.6. Luz e Som – Como ultrapassar as dificuldades dos alunos? 
Ação de formação organizada pela editora Santillana, ministrada pelo formador Adriano Sampaio e 
Sousa, realizada na escola EB 2,3 João de Meira, no dia 16 de janeiro de 2014, com a duração de 
3 horas (anexo 15). 
Nesta ação, e para os temas Luz e Som, após a análise de várias conceções prévias e alternativas 
que normalmente os alunos apresentam antes de lecionados estes conteúdos, foram sugeridas e 
exploradas várias atividades experimentais, aplicações virtuais e visualizações do Youtube, 
ferramentas promotoras de uma abordagem concetual no ensino, oposta à abordagem tradicional e 
expositiva dos conteúdos, menos eficaz na superação das dificuldades dos alunos e na alteração 
das conceções alternativas.  
 
12. Formação na área das tecnologias de informação e comunicação (TIC) 
12.1. A Imagem Como Ferramenta Educativa 
Oficina de formação organizada pelo Centro de Formação Francisco de Holanda e ministrada pelo 
formador Rui Walter Pires Afonso, realizada na escola EB 2,3 de Pevidém, com a duração de 30 
horas, decorreu entre 20 de Abril e 22 de Junho 2004. Esta ação de formação foi acreditada com 
2,2 créditos por este centro de formação (anexo 16). 
A imagem é uma ferramenta importante a utilizar no contexto educativo, na medida em que 
favorece a retenção da mensagem a transmitir e aumenta a eficácia do processo de 
ensino/aprendizagem, por promover a motivação e a atenção dos alunos. 
As sessões tiveram duas componentes: uma componente teórica, em que foram abordados os 
conteúdos programáticos - apresentações em PowerPoint; tratamento da imagem em Photo Editor; 
importância da imagem na transmissão de informação e recomendações para a utilização correta 
da cor; uma componente prática, com a aplicação dos conteúdos teóricos abordados. Ainda no 
decurso desta ação foram elaborados documentos didáticos com aplicação no contexto educativo, 
posteriormente apresentados pelos formandos na última sessão. O trabalho realizado consistiu 
numa apresentação em PowerPoint sobre o Plano de Evacuação da Escola. Nesta altura, era 
comum fazer simulacros de incêndio nas escolas e os membros da comunidade educativa tinham 
que, previamente, conhecer o percurso, sinalética e procedimentos a adotar em caso de incêndio. 
Este trabalho foi elaborado e disponibilizado na escola, no sentido dos docentes poderem tomar 
conhecimento e informar os alunos sobre esses procedimentos.  
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12.2. Utilização das TIC nos processos de ensino/aprendizagem – plataforma Moodle 
Oficina de formação organizada pela Escola Superior de Educação de Fafe, realizada em 2011 na 
Escola Superior de Educação de Fafe, com a duração de 25 horas e tendo obtido classificação de 
Excelente (9,5 valores). Esta ação de formação foi acreditada com 2 créditos pela Escola Superior 
de Educação de Fafe (anexo 17). 
As plataformas de e-learning como a Moodle, são ferramentas informáticas que atuam atualmente 
como veículos de suporte (complementares) muito utilizados no processo de ensino pois permite 
que a interação pedagógica docente-alunos possa extravasar o espaço da aula. Neste amplo 
contexto espaço – temporal permite, quando utilizado no ensino: ser apelativo para os alunos, 
facilitar a produção, organização e distribuição de conteúdos, facilitando a comunicação 
professor/aluno; ser um instrumento de avaliação de alunos e um suporte tecnológico eficaz para a 
disponibilização de conteúdos. Tem como limitações principais a necessidade de o aluno e o 
professor disporem de acesso à internet, exigindo a ambos o domínio de outras ferramentas 
informáticas exigidas para a produção de conteúdos, o que envolve uma aprendizagem e aquisição 
de outras competências.  
A frequência desta ação permitiu explorar estas potencialidades, aplicadas em contexto escolar: na 
distribuição de conteúdos, na divulgação de artigos científicos e notícias pertinentes; no 
esclarecimento de dúvidas no chat e fórum e ainda para entrega de trabalhos dos alunos. Na minha 
experiência enquanto docente, esta aprendizagem estreitou a minha comunicação com os alunos 
fora da sala de aula, permitindo em tempo real e substituindo a presença física, informar, 
esclarecer, debater ideias, sugerir.  
 
12.3. A Utilização de Tecnologias de Informação e Comunicação na Exploração do Domínio «Terra 
no Espaço»: Ciências Físico-Químicas, 7º ano 
Ação de divulgação promovida pela Porto Editora e ministrada pelo formador Duarte Nuno Januário, 
realizada no Hotel de Guimarães, no dia 17 de Janeiro de 2012 e com a duração de 2 horas (anexo 
18). 
A unidade temática “Espaço” é sempre muito aliciante para os alunos. A utilização das TIC ajuda a 
potenciar este interesse e permite ainda recorrer a simulações de situações que fisicamente seria 
impossível presenciar. Nesta ação, foram abordadas aplicações para exploração deste tema.  
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12.4. Utilização de Recursos Educativos Digitais (RED) na implementação das novas Metas 
Curriculares de Físico-Química de 8º ano 
Ação de formação promovida pela Porto Editora, ministrada pelo formador Duarte Nuno Januário e 
realizada no Hotel Templo, em Braga, no dia 8 de fevereiro de 2014 e com a duração de 3 horas 
(anexo 19).  
Esta ação teve como objetivos: divulgar as vertentes experimentais das novas metas curriculares 
nos temas Luz e Som, bem como dar a conhecer e explorar recursos educativos digitais nas aulas 
de Físico-Química, no sentido de tornar as aulas mais aliciantes e motivar os alunos.  
 
13. Formação pedagógica 
13.1. Estudo Acompanhado: da reflexão à intervenção pedagógica 
Ação de formação organizada pelo Centro de Formação Martins Sarmento e ministrada pela 
formadora Ana Sofia Marques Melo, realizada na escola EB 2,3 Gil Vicente, com a duração de 25 
horas, decorreu entre 27 de Setembro e 16 de outubro de 2002. Esta ação de formação foi 
acreditada com 1 crédito por este centro de formação (anexo 20).  
A inclusão da área disciplinar Estudo Acompanhado no plano curricular dos 2º e 3º ciclos surgiu “ 
…visando a aquisição de competências que permitam a apropriação pelos alunos de métodos de 
estudo e de trabalho e proporcionem o desenvolvimento de atitudes e de capacidades que 
favoreçam uma cada vez maior autonomia na realização das aprendizagens” [44]. 
Na prática, e quando implementada em contexto escolar, esta área suscitou algumas dúvidas sobre 
a sua finalidade e princípios orientadores. Os professores deveriam ajudar os alunos na 
consolidação dos conteúdos? Deveriam ajudar na resolução dos trabalhos ou exercícios propostos 
nas disciplinas? 
Esta ação permitiu obter respostas e dissipar dúvidas, possibilitando um real entendimento do papel 
do professor nesta área e ainda a implementação de estratégias de intervenção pedagógica.  
Os temas abordados incidiram sobre a definição e organização de técnicas e métodos de estudo e 
ainda uma seleção de atividades e estratégias para implementação em contexto de sala de aula. 
Por exemplo, como fazer resumos e apontamentos, esquemas, fazer um levantamento sobre as 
rotinas diárias dos alunos e elaboração de um horário de estudo, entre outras. Assim, permitiu 
facilitar o papel do professor enquanto agente promotor do saber fazer, de forma a promover a 
autonomia no estudo por parte dos alunos.  
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13.2. As Necessidades Educativas Especiais à luz da nova realidade organizativa 
Ação de formação realizada na escola EB 2,3 de Pevidém, no dia 9 de Janeiro de 2007 com a 
duração de 3 horas (anexo 21).  
No âmbito da formação académica, que incidiu sobre as áreas da psicologia, metodologias e 
didáticas, não foram incluídos os conteúdos relacionados com a inclusão de alunos com 
necessidades educativas especiais. Esta ação permitiu aprofundar conhecimentos sobre as práticas 
educativas adequadas a estes alunos, nas medidas a implementar ao nível das estratégias, 
metodologias e avaliação, de acordo com o perfil do aluno. Nesta mesma ação foi ainda exposta 
uma abordagem sobre o enquadramento legal na implementação destas medidas. 
 
13.3. Cursos de Educação e Formação: Orientações Técnico - Pedagógicas e Construção Curricular 
Sessão de trabalho no âmbito da Iniciativa Novas Oportunidades, realizada no dia 18 de Novembro 
de 2008 na escola EB 2,3 de Pevidém, com a duração de 3 horas (anexo 22).  
Esta formação teve como objetivo orientar e informar sobre o funcionamento e diretrizes previstas 
para os cursos de educação e formação. Na qualidade de docente e diretora de um destes cursos 
foi primordial a minha preparação para o desempenho deste cargo.  
 
13.4. Educação para a Saúde: A Educação Sexual em Meio Escolar - partilha de experiências 
Seminário realizado na Universidade do Minho em Guimarães, no dia 16 de Julho de 2010, durante 
um dia, e ministrado pela docente Manuela Nunes, responsável pela coordenação do Gabinete para 
a Saúde da escola EB 2,3 João de Meira (anexo 23).  
Na primeira parte desta formação, alguns convidados intervieram, tendo sido abordados temas 
como a gravidez na adolescência e a análise das estatísticas nacionais e do concelho, o tabagismo - 
prevenção e abordagens em meio escolar e abusos sexuais – e ainda formas de prevenção e de 
consciencialização dos jovens sobre os perigos do uso indevido da Internet.  
Na segunda parte, uma escola convidada partilhou o trabalho desenvolvido nesta área, com a 
apresentação das atividades implementadas e, por fim, interveio a docente responsável pelo evento, 
abordando o tema Educação Sexual no seu sentido lato e estratégias a implementar em contexto 
escolar, uma vez que é uma área transversal a todas as disciplinas.  
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13.5. Interação Pedagógica e Construção da Disciplina 
Ação de formação organizada pela escola EB 2,3 João de Meira, ministrada pela formadora Emília 
Monteiro e realizada nesta escola no dia 15 de Maio de 2013, com a duração de 3 horas (anexo 
24).  
Esta sessão teve como principal objetivo ajudar a otimizar a construção das relações pedagógicas 
entre professores e alunos e dotar os docentes de instrumentos para a prevenção e resolução de 
situações de conflito. Numa primeira abordagem, foram analisados os conceitos e tipos de 
indisciplina. Foram ainda debatidos os fatores que levam à indisciplina, a necessidade de mediação 
na gestão de conflitos e as características do agressor e da vítima numa situação de bullying.  
 
13.6. III Encontro Temático: Partilha de Experiências, alusivo ao tema «Articulação no Ensino 
Básico» 
Palestra ministrada pelo formador Manuel Vítor Gonçalves Leite, realizado na escola E. B. 2,3 João 
de Meira no dia 24 de Maio de 2013 com a duração de 3 horas (anexo 25). 
Esta ação permitiu uma reflexão sobre o que é a articulação; os vários tipos de articulação e a 
necessidade de compreender que não nos podemos restringir à articulação curricular. Houve a 
participação de escolas convidadas, que partilharam as suas experiências e conceções sobre o que 
é, afinal, articular.  
 
13.7. Boas práticas para uma educação positiva 
Oficina de formação organizada pelo Centro de Formação Martins Sarmento e ministrada pelas 
formadoras Ana Luísa Teixeira e Manuela Nunes, realizada na escola EB 2,3 João de Meira, com a 
duração de 25 horas presenciais e 25 horas de trabalho autónomo, decorreu entre 12 de abril e 25 
de junho de 2014, tendo obtido a classificação de Muito Bom, 8,9 valores (anexo 26). 
No sentido de promover o bom relacionamento entre alunos e alunos e docentes, esta ação 
pretendia que se alcançassem objetivos como: conhecer os principais fatores de risco/causas da 
indisciplina; reconhecer a importância do elogio como gerador de comportamentos positivos e a 
necessidade de centrar a correção no comportamento e não na pessoa; promover a assertividade 
no relacionamento com alunos que apresentam problemas de comportamento; identificar, 
caraterizar e intervir em situações de violência/bullying. 
Parte III – Estágios e ações de formação 
65 
 
14. Formação na área das relações interpessoais  
A inclusão e descrição do conjunto de atividades a seguir descritas foi fundamentada pela 
importância de o docente dever possuir competências sociais adequadas à gestão das relações que 
são estabelecidas nos diversos contextos existentes no desempenho das funções de docente. Estas 
competências desenvolvem-se no ambiente de sala de aula, nas atividades extracurriculares e 
também nas outras ações envolvendo a relação com outros docentes, funcionários e também 
encarregados de educação.  
 
14.1. Relações Interpessoais 
Ação de formação organizada pelo subdepartamento de Educação Física da escola EB 2,3 João de 
Meira, realizada nesta escola, no dia 2 de Março de 2012, com a duração de 3 horas (anexo 27). 
Nesta ação desenvolveram-se diversas dinâmicas de grupo, no sentido de melhorar as relações 
interpessoais entre pares, dotando ainda os docentes de ferramentas para implementação nas suas 
aulas e assim promover o bom relacionamento entre os alunos. 
Foram realizados vários jogos: exercícios de socialização, de expressão facial/gestual, de destreza 
mental e jogos de equipa.  
 
14.2. Palavras com sentido 
Tertúlia temática orientada pela psicóloga Teresa Silva, realizada na escola EB 2,3 João de Meira no 
dia 5 de Junho de 2012, com a duração de 3 horas (anexo 28).  
Nesta ação foi abordada a importância da comunicação nas relações interpessoais: os elementos 
da comunicação, a utilização de linguagem verbal e não verbal quando comunicamos e a sua 
importância na passagem da mensagem.  
Foram realizados vários exercícios práticos ilustrativos de que a mensagens emitidas e recebidas 
nem sempre são iguais e, como tal, condicionantes de uma comunicação eficaz.  
 
14.3. Coaching Organizacional 
Seminário organizado pela equipa do Plano de Melhoria da escola EB 2,3 João de Meira, ministrado 
pela formadora Paula Melo e realizado nesta escola, no dia 20 de fevereiro de 2013, com a duração 
de 3 horas (anexo 29). 
Este seminário teve como objetivo informar sobre as funções de um coach (motivador) e de um 
coachee (motivado). A formadora abordou esta dinâmica empresarial como motor do 
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desenvolvimento de um trabalho de excelência e de satisfação pessoal para os docentes e que pode 
ser aplicado nas escolas em geral e na sala de aula, em particular. Concluiu que o papel do 
professor enquanto coach deve ser no sentido de ajudar o aluno a delinear e atingir os seus 
objetivos e transformar os problemas em desafios.  
 
15. Outras formações 
Nesta secção enumeram-se as atividades que, não correspondendo a qualquer das tipologias 
anteriormente apresentadas, foram relevantes para a aquisição de competências transversais 
importantes para a melhoria do desempenho das funções de docente. 
 
15.1. O Novo Acordo Ortográfico 
i) Ação de formação organizada pelo subdepartamento de Língua Portuguesa, ministrada pelo 
formador João Ferreira e realizada no dia 9 de Dezembro de 2010 na escola EB 2,3 João de Meira, 
com a duração de 3 horas (anexo 30). 
 
ii) Oficina de formação organizada e ministrada na escola EB 2,3 João de Meira, pelas docentes 
Maria da Graça Vasconcelos, Teresa Ribeiro e Lígia Fernandes, no dia 20 de Outubro de 2011, com 
a duração de 3 horas (anexo 31). 
 
A introdução do acordo ortográfico e as novas regras de grafia é um desafio ainda presente no 
quotidiano de muitos docentes. Estas duas ações foram promovidas no sentido de informar sobre o 
contexto histórico dos sucessivos acordos ortográficos entre os países PALOP ao longo dos anos e 
sobre a aplicação das novas regras de grafia na Língua Portuguesa previstas neste acordo e 








A elaboração deste relatório contribuiu, sob o ponto de vista científico, para a atualização e 
aprofundamento dos meus conhecimentos na área da Eletroquímica, resultado de um trabalho de 
pesquisa e de revisão bibliográfica  
A descrição do trabalho desenvolvido ao longo da carreira docente incidiu sobre as atividades e 
projetos implementados e a formação realizada nas várias vertentes que foram apresentadas. A 
participação e a realização dos projetos constituíram uma mais-valia no percurso escolar do aluno, 
pois contribuíram para o respetivo processo de aprendizagem e promoveram o seu desenvolvimento 
enquanto cidadão crítico e ativo.  
A formação contínua realizada permitiu o desenvolvimento de várias competências enquanto 
docente e membro de uma comunidade educativa: a atualização do conhecimento científico, a 
adaptação a novas realidades e ao uso das novas tecnologias, instrumento valioso no ensino das 
ciências; enquanto agente educativo, na compreensão das atitudes e da realidade social que 
acompanham o aluno, no sentido de otimizar as relações pessoais que se estabelecem ao longo do 
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Anexo 1 - Tabelas da leitura e tratamento de dados 
Parte I Parte II 
Tempo/h Circuito A Circuito B Circuito C Circuito D Circuito E Lâmpada 
U / V I / mA U / V I / mA U / V I / mA U / V I / mA U / V I / mA U / V 
0,0 3,300 32,200 1,593 15,530 1,569 15,170 1,567 27,491 1,548 86,000 1,541 
2,5 3,150 30,800         1,412 24,772 1,278 71,000   
5,0 3,080 30,200 1,504 14,840 1,468 14,370 1,377 24,158 1,227 68,167   
7,5 3,020 29,600 1,484 0,000 1,437 0,000         1,067 
11,5 2,960 0,000                 1,007 
21,0     1,430 14,240 1,358 13,500         0,924 
23,5 2,820 28,400 1,424 0,000 1,350 0,000         0,184 
25,0 2,840 0,000                 0,123 
26,0     1,418 0,000 1,344 0,000 1,290 22,632 0,104 5,778 0,100 
28,0 2,840 0,000         1,280 22,456 0,100 5,556 0,080 
28,5     1,415 0,000 1,336 0,000 1,270 22,281 0,095 5,278   
30,0 2,830 28,200         1,264 22,175 0,087 4,833   
31,5 2,820 0,000         1,261 22,123 0,077 4,278   
32,5     1,409 13,760 1,320 12,010     0,000 0,000 0,000 
45,5     1,376 13,690 1,201 12,240 1,165 20,439       
47,0     1,369 0,000 1,224 0,000 1,144 20,070       
49,0 2,750 0,000         1,136 19,930       
50,0     1,372 13,650 1,253 12,190 1,113 19,526       
52,0     1,365 13,600 1,219 12,400 1,089 19,105       
53,5     1,360 0,000 1,240 0,000 1,060 18,596       
55,5 2,750 0,000         0,569 9,982       
71,0     1,328 0,000 1,187 0,000 0,476 8,351       
71,5 2,690 0,000         0,046 0,807       
77,5     1,323 0,000 1,174 0,000 0,000 0,000       
82,0 2,680 0,000                  
93,5     1,310 13,000 1,040 9,400           
102,0 2,640 26,200 1,300 0,000 0,940 0,000           
112,0 2,620 0,000                   
122,0     1,279 0,000 0,670 0,000           
124,0 2,590 0,000                   
132,0     1,272 12,390 0,033 0,090           
144,0     1,239 0,000 0,009 0,000           
147,0         0,000 0,000           
175,0 2,530 0,000                   
195,0     1,093 0,000               
223,0 2,360 22,500                   
241,5 2,250 0,000                   
243,0     0,900 8,500               
261,5     0,850 0,000               
270,5 2,140 21,200                   
276,5 2,120 20,800                   
289,5 2,080 0,000                   
290,5     0,006 0,000               
296,5     0,000 0,000               
305,5 1,990 18,300                   
355,5 1,830 17,500                   
391,5 1,750 17,040                   
411,0 1,704 16,030                   
436,5 1,603 14,480                   
459,0 1,448 11,800                   
481,5 1,180 9,800                   
505,0 0,980 9,800                   
514,0 0,309 3,090                   
536,0 0,182 1,820                   
567,0 0,160 1,600                   
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Anexo 2 – Protocolo experimental da atividade laboratorial “Construção da Célula de Daniell” 
 
               ESCOLA E.B. 2-3 JOÃO DE MEIRA – GUIMARÃES 
 
CIÊNCIAS FÍSICO-QUÍMICAS – 9º ANO  
 
ATIVIDADE LABORATORIAL: Construção de um gerador eletroquímico - Célula de Daniell 
 
1. Objetivos de aprendizagem: 
 
- Observar o funcionamento de uma célula eletroquímica. 




 Numa reação de oxidação-redução há transferência de eletrões entre os reagentes. A espécie que 
cede eletrões designa-se por oxidante e a que recebe eletrões, por redutor. Se esta reação ocorre quando 
os agentes oxidante e redutor estão em contacto, os eletrões são transferidos diretamente do agente 
redutor  para o agente oxidante. Se os separarmos fisicamente, a transferência eletrónica pode realizar-se 
através de um meio condutor exterior. À medida que a reação progride, produz-se um fluxo contínuo de 
eletrões dando origem a uma corrente elétrica. 
O dispositivo usado experimentalmente para produzir corrente elétrica a partir de uma reação de 
oxidação-redução espontânea designa-se por  célula  ou pilha eletroquímica. 
 A célula  de Daniell é um exemplo de uma célula eletroquímica, usando a reação entre o cobre e o 







 Mergulha-se uma barra de cobre numa solução aquosa de sulfato de cobre(II)  e  uma barra de zinco 
numa solução aquosa de sulfato de zinco(II) .  As barras de zinco e cobre são chamadas elétrodos. Estas 
espécies estão ligadas por um fio condutor externo que conduz os eletrões.  
 Por definição, o elétrodo em que ocorre oxidação( perda de eletrões) designa-se por ânodo e o 
elétrodo em que ocorre  redução(ganho de eletrões) designa-se por cátodo. Assim, o elétrodo de cobre 
(cátodo) funciona como polo positivo da pilha e atrai eletrões do elétrodo de zinco (ânodo), que funciona 
como polo negativo. Estes eletrões passam através do circuito externo. 
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 Assim que o elétrodo de cobre recebe electrões, os iões Cu
2+
 presentes na solução de sulfato de 
cobre aproximam-se do elétrodo de maneira a equalizar as cargas negativas. Quando os iões Cu
2+
 alcançam 
a superfície do cobre recebem dois electrões, depositando-se no elétrodo sob a forma de metal. Por sua 
vez, por cada ião de cobre depositado, um ião Zn
2+
 é libertado do elétrodo de zinco para a solução de 
sulfato de zinco.  
 A equação química que traduz esta reação é: 
Cu
2+
 (aq) + Zn (s)               Cu (s) + Zn
2+(
aq) 
Além disso, é utilizada uma ponte salina entre os elétrodos para  permitir que haja equilíbrio de cargas. 
Visto que no interior desta existe uma solução salina(KNO3), à medida que se vão acumulando, por 
exemplo, as cargas positivas (iões Zn
2+)
na solução de sulfato de zinco, o Cl
-
 da solução aquosa de NaCl 
compensa o balanço de cargas. 
 
3.  Parte experimental 
3.1. Material e reagentes.     
 
 3 gobelés(150 mL), 1 tubo em U, placa de aquecimento,  fios de ligação, crocodilos e multímetro digital. 
Nitrato de amónio,  ágar-ágar, sulfato de cobre(II), sulfato de zinco(II),  água, elétrodo de cobre e elétrodo 
de zinco. 
 
 3.2. Procedimento 
 
 1. Para a construção de uma ponte salina,  dissolver, num gobelé, cerca de 1 g de ágar-ágar e 1,5 g de 
nitrato de amónio em 100 mL  de água. Aquecer a solução, sob agitação, numa placa de aquecimento, até à 
ebulição e até a solução perder o aspecto turvo. Introduzir a solução num tubo em U  e deixar arrefecer 
lentamente  até se observar o a formação de um gel.  
2.Adicionar 100 mL de uma solução aquosa de sulfato de cobre no primeiro gobelé e 100 mL de uma 
solução aquosa de sulfato de zinco no segundo.   
5. Utilizando um fio condutor com crocodilos nas extremidades, unir o elétrodo de zinco ao fio preto (COM) 
do multímetro.  
 6. Com o outro fio, unir o fio vermelho do multímetro ao elétrodo de cobre.  
 7. Invertendo o tubo em U, colocar cada uma das extremidades da ponte salina nas soluções de sulfato de 
zinco e sulfato de cobre.   
(Nota: O sistema não funciona se a ponte salina não estiver bem mergulhada). 
8. Mergulhar o elétrodo de zinco na solução de sulfato de zinco.  
9. Mergulhar o elétrodo de cobre na solução de sulfato de cobre.  
10. Registar a ddp lida no multímetro. 
11. Observar o que ocorre nos gobelés. 
12. Registar os resultados. 
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3. Tratamento dos resultados. 
- Regista as tuas observações. 








Anexo 3 – Protocolo experimental da atividade laboratorial “Eletrólise do cloreto de cobre(II)” 
 
 
                                 ESCOLA E.B. 2-3 JOÃO DE MEIRA – GUIMARÃES 
                                  CIÊNCIAS FÍSICO-QUÍMICAS – 7º ANO 
ATIVIDADE LABORATORIAL: Eletrólise do cloreto de cobre(II) 
 
1. Objetivos de aprendizagem: 
- Observar a ocorrência da decomposição do cloreto de cobre (II) por ação da corrente elétrica. 
-Identificar os reagentes e produtos da reação. 
 
2. Introdução 
Eletrólise é o processo no qual a energia elétrica é usada para forçar a ocorrência de uma reação de 
oxidação-redução, aplicando uma ddp externa. Ocorre, portanto, o processo inverso das células 
eletroquímicas. 
Na indústria, as eletrólises são muito importantes na obtenção, proteção ou purificação de materiais. 
O cloreto de cobre(II), em solução aquosa, decompõe-se em cobre e cloro, quando atravessado por uma 
corrente elétrica. 
 
3.  Parte experimental 
3.1. Material e reagentes.     
1 gobelé (150 mL), fios de ligação e crocodilos, 1 fonte de alimentação (gerador) 
Cloreto de cobre(II), 2 elétrodo s de grafite, água. 
 
 3.2. Procedimento 
1. Num gobelé, preparar uma solução aquosa diluída de cloreto de cobre(II). 
2. Introduzir os elétrodos de grafite na solução preparada. 





4. Regular a fonte para uma diferença de potencial elétrico entre os 6 V – 7 V. 
5. Após algum tempo, abrir o circuito desligando a fonte. 
6. Retirar os elétrodos da solução e observar que transformações ocorreram na solução e nos elétrodos. 
 
3. Tratamento dos resultados. 
- Regista as tuas observações. 
-Escreve a equação de palavras que traduz a transformação química que observaste. 
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Anexo 4 – Protocolo experimental da atividade laboratorial “Efeito químico da corrente elétrica - 
eletrólise do cloreto de cobre (II)” 
 
 
                   ESCOLA E.B. 2-3 JOÃO DE MEIRA – GUIMARÃES 
 
CIÊNCIAS FÍSICO-QUÍMICAS – 9º ANO  
ATIVIDADE LABORATORIAL: Efeito químico da corrente elétrica 
 
1. Objetivos de aprendizagem: 
- Observar a ocorrência da decomposição do cloreto de cobre (II) por ação da corrente elétrica. 
- Verificar a ocorrência de reações químicas não espontâneas por ação da corrente elétrica. 
 
2. Introdução 
 Eletrólise é o processo no qual a energia elétrica é usada para forçar a ocorrência de uma reação de 
oxidação-redução não espontânea, aplicando uma ddp externa. 
 O efeito químico evidenciado nas eletrólises é muito importante na obtenção, proteção ou 
purificação de elementos ou compostos. Por exemplo: 
- na galvanoplastia, permitindo recobrir objetos metálicos de metais valiosos; 
- na recuperação de metais valiosos (ouro, prata) que existem em objetos para destruir; 
- na extração de metais a partir dos respetivos minérios; 
- na produção industrial de cloro e sódio, a partir de cloreto de sódio fundido. 
 Para saber quais os compostos formados nos elétrodos durante este processo deve ter-se em 
consideração que: é no cátodo(polo positivo) que ocorre a redução e no ânodo(polo negativo) que ocorre a 
oxidação. 
 O cloreto de cobre(II), em solução aquosa, decompõe-se em cobre sólido e cloro gasoso, quando 
atravessado por uma corrente elétrica. 
  
3.  Parte experimental 
3.1. Material e reagentes 
1 gobelé (150 mL), fios de ligação e crocodilos,  fonte de alimentação (gerador) 
Solução aquosa de cloreto de cobre(II), 2 elétrodos de grafite, água. 
 
3.2. Procedimento 
1. Colocar num gobelé uma solução aquosa de cloreto de cobre (II). 
2.Introduzir os elétrodos de grafite na solução preparada. 
4. Montar um circuito em série com a fonte de alimentação, a lâmpada e os elétrodos. 
5. Após a montagem de todo o circuito, ligar a fonte de alimentação e impôr ao circuito uma diferença de 
potencial entre 6 V – 7 V durante alguns  minutos.  
5. Durante este tempo, observar o que acontece nos elétrodos e na solução. 
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4. Tratamento dos resultados. 
- Regista as tuas observações. 




Bueno, Willie, Boodts, Julien F.C., Degreve, Leone, Francisco A., Química Geral, McGraw-Hill do Brasil, Ltda., 
São Paulo, 1978 




Anexo 5 - Protocolo experimental da atividade laboratorial “Eletrólise da água” 
 
                       ESCOLA E.B. 2-3 JOÃO DE MEIRA – GUIMARÃES 
CIÊNCIAS FÍSICO-QUÍMICAS – 7º ANO 
ATIVIDADE LABORATORIAL: Eletrólise da água 
 
1. Objetivos de aprendizagem: 
- Observar a ocorrência da decomposição da água por ação da corrente elétrica. 
  -Identificar os reagentes e os produtos da reação. 
 
2. Introdução 
 Eletrólise é o processo no qual a  decomposição de substâncias ocorre por ação da eletricidade. Este 
processo realiza-se normalmente, num dispositivo designado por voltâmetro. 
 Devido à corrente elétrica que passa através da água, esta substância líquida transforma-se em 
hidrogénio gasoso ( no elétrodo ligado ao polo negativo da pilha) e oxigénio, também gasoso( no elétrodo 
ligado ao polo positivo da pilha). 
 Na indústria, as eletrólises são muito importantes na obtenção, proteção ou purificação de materiais. 
 
3.  Parte experimental 
3.1. Material e reagentes 
Fonte de alimentação (gerador), voltâmetro, fios de ligação, ácido clorídrico (diluído) 
 
3.2. Procedimento  
Sempre com a ajuda do teu professor: 
- Adiciona algumas gotas de ácido clorídrico a 200 mL de água. 
- Introduz a água acidificada na tina do voltâmetro.  
- Enche os tubos do voltâmetro com água acidificada e inverte-os sobre os elétrodos de grafite para que 
continuem com água. 







- Espera alguns instantes e observa o que acontece. 
 
4. Tratamento dos resultados  
- Regista as tuas observações. 




Anexo 6 – Lista dos participantes no “meeting” em Schwaz, na Áustria, no  mbito do projeto 












Anexo 7 - Lista de participantes da escola EB 2,3 João de Meira no “meeting” em Guimarães, 
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O relatório está dividido em três partes e um anexo. Na primeira parte deste relatório apresenta-se 
uma síntese de conceitos relacionados com o tema “Pilhas e Baterias: uma oxidação útil” 
constituindo um esforço de atualização científico-profissional. No desenvolvimento deste tema, 
procede-se à abordagem de alguns conceitos e princípios básicos do equilíbrio eletroquímico e das 
reações de oxidação-redução. Apresentam-se os fundamentos associados ao funcionamento de um 
sistema eletroquímico simples, constituído por dois elétrodos separados no espaço, ligados 
externamente por um condutor (fios elétricos) e mergulhados numa solução de eletrólito. São ainda 
descritos os processos eletroquímicos que ocorrem em algumas células de uso quotidiano, 
disponíveis comercialmente. As bases teóricas destes assuntos resultam de uma pesquisa de 
informação, recorrendo a fontes bibliográficas e conteúdos disponibilizados na Internet. 
Na segunda parte são apresentadas as principais atividades desenvolvidas no ano letivo transato e 
que se enquadravam no tema desenvolvido no enquadramento científico e ainda os projetos 
científicos desenvolvidos. É apresentada a descrição dos objetivos pretendidos, intervenientes e 
parcerias, metodologias utilizadas e resultados alcançados, demonstrando a sua contribuição para 
uma maior eficácia na aprendizagem dos alunos, na medida em que promovem o gosto pela 
ciência, motivando-os para o estudo. 
Na terceira parte são referidas as ações frequentadas, acreditadas e não acreditadas, nas vertentes 
científica, tecnológica e pedagógica, acompanhadas de uma reflexão sobre a sua contribuição no 





Parte I – Enquadramento Científico 
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Parte I – ENQUADRAMENTO CIENTÍFICO: “Pilhas e Baterias: uma oxidação útil. Desenvolvimento 




Uma bateria é um dispositivo que permite que os reagentes acumulados num dado sistema químico 
reajam e a energia libertada na reação química seja convertida em energia elétrica, atuando por 
isso como uma fonte portátil de energia elétrica. Os primeiros estudos deste tipo de sistemas foram 
realizados no início do seculo XIX por Luigi Galvani e Alessandro Volta. 
A primeira bateria surgiu com Alessandro Volta, em 1800, sendo por isso usualmente designada 
por pilha de Volta. No entanto, só com o aparecimento do telégrafo, em 1830, é que se deu início 
ao desenvolvimento comercial deste dispositivo. A importância deste tipo de fonte de energia 
encontra um novo auge com o aparecimento dos recetores de rádio, em 1920 (e mais 
recentemente, nas últimas décadas, novos tipos de baterias apareceram destinadas a aplicações 
com outras especificações, como as destinadas a telemóveis ou outros equipamentos portáteis).  
O desenvolvimento da indústria eletrónica exigiu o aparecimento de baterias mais pequenas, com 
maior capacidade de acumulação de energia por unidade de volume, destinadas por exemplo, a 
pequenos dispositivos elétricos, telemóveis, computadores portáteis e tablets; por outro lado, o 
aumento de consumo de energia dos países desenvolvidos e em via de desenvolvimento levaram ao 
desenvolvimento de fontes de acumulação e fornecimento de energia, como alternativa aos recursos 
energéticos provenientes dos combustíveis fósseis [1]. Estes dispositivos eletroquímicos são 
também utilizados em situações de recurso para prevenir cortes instantâneos de corrente elétrica, 
como é exemplo as utilizadas como fonte ininterrupta de sistemas informáticos.  
Um sistema eletroquímico constituído por dois elétrodos separados no espaço, ligados 
externamente por um condutor (fios elétricos) e mergulhados numa solução (eletrólito) designa-se 
por célula eletroquímica, pilha ou ainda elemento de pilha, podendo estes termos serem usados 
indistintamente. Cada componente de uma célula pode tomar a designação de semicélula, 
semipilha ou semielemento de pilha.  
Há algum desentendimento na terminologia usada para descrever tais sistemas eletroquímicos. O 
termo pilha é vulgarmente utilizado, no dia-a-dia, para se referir a uma célula eletroquímica que atua 
como acumulador e fonte de energia elétrica e é um dispositivo constituído por dois elétrodos e um 
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eletrólito (condutor iónico líquido, sólido ou pastoso), associados de maneira a produzir energia 
elétrica. 
O termo bateria refere-se, por sua vez, a um conjunto de pilhas, associadas em série ou em 
paralelo, dependendo da exigência de um maior ou menor potencial.  
Na realidade, na literatura especializada utiliza-se o termo bateria para designar uma única célula 
ou um conjunto de células. Dado o uso linguístico dominante do termo bateria, assim adota-se essa 
terminologia ao longo do trabalho, ressalvando-se em cada momento a diferença entre este termo e 
o de célula eletroquímica, quando se justificar. Excetuam-se os casos em que o termo comum mais 
usado é o de pilha, por exemplo, “pilha seca” para designar a bateria de Leclanché ou “pilha 
alcalina” para designar uma bateria de Leclanché em meio alcalino. 
 
2. Reações de oxidação-redução  
Uma reação química em que há transferência de eletrões entre duas espécies (iões, moléculas, 
átomos) designa-se por reação de oxidação-redução ou, simplificadamente, reação redox. A espécie 
química que cede eletrões sofre uma oxidação e designa-se por redutor (Red) e a que capta 
eletrões, sofre uma redução e designa-se por oxidante (Ox). 
Genericamente, uma redução representa-se pela semirreação 
 
Ox1 + ne- ⇄ Red1  (1) 
 
em que n é o número de eletrões transferidos. Da mesma maneira, uma oxidação representa-se 
genericamente pela semirreação 
 
Red2 ⇄ Ox2 + ne- (2) 
 
Uma reação redox pode ocorrer do contacto direto de uma dupla redox ou envolvendo um meio 
condutor que assegura a transferência eletrónica entre estas duas espécies, ou seja, um oxidante só 
recebe eletrões na presença de um redutor que os receba e vice-versa. A existência de eletrões 
livres só é observada quando a reação eletroquímica envolve a participação de fases (por exemplo, 
metais) que podem servir de meio de circulação de tal tipo de espécies. Este processo de 
transferência/transporte de carga é designado por condução eletrónica. A condução elétrica pode 
ocorrer também por via do movimento de carga iónica, sendo estas caraterísticas verificadas nos 
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materiais ou substâncias que se designam por condutores iónicos ou eletrólitos, ou seja, o processo 
de transporte de carga envolve o movimento de espécies carregadas (iões) através do meio 
eletrolítico que separa internamente os constituintes (elétrodos) da célula. 
Somando as duas semirreações acima referidas, obtemos a representação de uma reação de 
oxidação-redução [2]: 
 
aOx1 + b Red2 ⇄ cOx2 + dRed1 (3) 
 
2.1. Número ou estado de oxidação 
O estado de oxidação é um número que, para espécies simples (átomos ou iões monoatómicos) 
representa a diferença entre o número atómico do átomo e o número de eletrões existentes nas 
orbitais. Tal número indica, por isso, se essa espécie sofreu qualquer alteração na sua configuração 
eletrónica, cedendo ou captando (formalmente) eletrões. 
Para espécies mais complexas a aplicabilidade desta definição exige um conhecimento mais 
detalhado da distribuição eletrónica. Esta dificuldade é colmatada, utilizando-se um conjunto de 
regras para atribuição dos números de oxidação de uma dada espécie atómica quando constituinte 
de um composto [3]:  
i. O número de oxidação do flúor, nos seus compostos, é sempre – 1 (por exemplo, NaF). 
ii. O número de oxidação do oxigénio, nos seus compostos, é – 2 (por exemplo, MgO). 
Existem algumas exceções como: a) Peróxidos (-1) e superóxidos (-1/2). b) No caso dos fluoretos de 
oxigénio, a regra i tem preferência, dado o flúor ser mais eletronegativo que o oxigénio. Por 
exemplo, no OF2 o número de oxidação do oxigénio é +2 e no O2F2 é +1. 
iii. O número de oxidação do hidrogénio, nos seus compostos, é +1. 
A exceção é a dos hidretos metálicos em que o número de oxidação é – 1 (por exemplo, NaH). 
iv. Na fórmula química da espécie (ião, átomo ou molécula), a soma algébrica dos números de 
oxidação dos elementos constituintes é igual à carga efetiva da espécie. Assim,  
a) O número de oxidação de um elemento livre ou no estado molecular é zero. 
b) O número de oxidação de um ião monoatómico é igual à carga do ião. 
c) A soma dos números de oxidação de todos os elementos numa molécula é zero. 
d) A soma dos números de oxidação de todos os elementos num ião poliatómico é igual à 
carga elétrica do respetivo ião.  
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Numa reação de oxidação-redução ocorre a variação do número de oxidação de alguns constituintes 
das espécies envolvidas. Se o número de oxidação de um elemento aumenta, ocorre uma oxidação 
e se o número de oxidação diminui ocorre uma redução. Sendo que nem sempre é fácil identificar 
se uma reação é de natureza redox, o único processo seguro é o de comparar os números de 
oxidação de todos os elementos nos reagentes e nos produtos da reação e verificar se há variação 
do estado de oxidação. 
 
2.2. Acerto de reações redox  
A equação química que traduz uma reação de oxidação-redução também fornece informação sobre 
o meio, ácido ou básico, em que esta ocorre, conforme esta inclua a participação, respetivamente, 
dos iões H3O+ ou HO¯. 
Existem procedimentos sistemáticos e eficazes destinados ao acerto das massas e das cargas de 
equações para reações redox. Os dois métodos clássicos de acerto são: o método do ião-eletrão e o 
método de variação do número de oxidação. Para ultrapassar a deficiência de cada método, pode 
usar-se um processo misto, mistura dos dois métodos, que se expõe com o exemplo da oxidação do 
etanol a etanal, efetuada pelo dicromato de potássio, em meio ácido [4].  
Considerando a equação química, não acertada, desta reação 
 
C2H6O + Cr2O72-→ C2H4O + Cr3+  (4) 
 
Assim, procede-se segundo a ordem descrita: 
 
Passo 1 - A equação global é desdobrada nas respetivas equações das semirreações (esta etapa 
exige a prévia identificação das espécies/compostos onde ocorre a redução e a oxidação, sendo 
esta separada em dois termos) 
 
Semirreação de redução: Cr2O72- →Cr3+ (5) 
Semirreação de oxidação: C2H6O → C2H4O (6) 
 
Passo 2 - Em cada equação da semirreação calculam-se os números de oxidação da espécie 
oxidada ou reduzida 
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Passo 3 - Acerta-se a massa da espécie que sofre alteração do número de oxidação 
 
Semirreação de redução: Cr2O72-→ 2Cr3+  (9) 
Semirreação de oxidação: C2H6O → C2H4O (10) 
 
Passo 4 - Multiplica-se a variação do número de oxidação da espécie pelo seu número de átomos, 
determinando assim o número de eletrões envolvidos nessa semirreação  
 
2 átomos de Cr x (3 e¯) = 6 e¯  
Semirreação de redução: Cr2O72- + 6 e-→ 2Cr3+  (11) 
 
2 átomos de C x (1 e¯) = 2 e¯  
Semirreação de oxidação: C2H6O → C2H4O + 2 e- (12) 
 
Passo 5 - Adicionam-se outras partículas (moléculas/iões) (H2O, HO¯, H3O+), se necessário, para 
acerto de cargas e de massas. Se a reação ocorrer em meio ácido, adiciona-se H3O+ no mesmo 
membro que contém os eletrões; se ocorrer em meio básico, adiciona-se HO¯ no membro oposto ao 
que contém os eletrões. Adiciona-se ainda H2O no membro oposto a HO¯ ou H3O+. Esta etapa 
permite acertar as massas de oxigénio e de hidrogénio em cada termo. 
Como a reação é em meio ácido obtém-se, para o exemplo apresentado, 
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Semirreação de redução: Cr2O72- + 6 e- + x H3O+  →   2Cr3+ + y H2O  (13) 
                                      Carga: (2-) + (6-) + (x+)       Carga: (6+) + 0  
 
Semirreação de oxidação: C2H6O  +  y H2O   →    C2H4O + 2 e- + x H3O+ (14) 
                                                Carga: 0                    Carga: 0 + (2-) + (x+) 
                 
Passo 6 - Acertam-se as cargas. O acerto das cargas determina x 
 
Para a semirreação de redução: - 8 + x = +6 <=> x= 14  (15) 
Para a semirreação de oxidação: 0 = - 2 + x <=> x= 2  (16) 
 
Passo 7 - Acertam-se as massas. Determina-se o valor de y acertando o número de átomos de 
oxigénio 
 
Para a semirreação de redução:  7 + 14 = y <=> y= 21  (17) 
Para a semirreação de oxidação: 1 + y = 1+2 <=> y= 2  (18) 
 
Passo 8 - Obtém-se então as equações das semirreações acertadas (neste ponto, faz-se a 
verificação das cargas e das massas nas duas equações) 
 
Semirreação de redução: Cr2O72- + 6 e- + 14 H3O+ →   2Cr3+ + 21 H2O  (19) 
Semirreação de oxidação: C2H6O + 2H2O →   C2H4O + 2 e- + 2 H3O+ (20) 
 
Passo 9 - Multiplicam-se as duas equações por fatores convenientes, tendo em conta que os 
eletrões captados pela espécie reduzida são os libertados pela espécie oxidada, igualando as cargas 
em ambos os termos da equação global. Assim, para a semirreação de redução 
 
Cr2O72- + 6 e- + 14 H3O+ →   2Cr3+ + 21H2O (x1)  (21) 
 
Obtém-se a equação 
 
Cr2O72- + 6 e- + 14 H3O+ →   2Cr3+ + 21H2O (22) 
Parte I – Enquadramento Científico 
9 
 
Por sua vez, para a semirreação de oxidação 
 




3C2H6O + 6H2O →  3C2H4O + 6 e- + 6 H3O+  (24) 
 
Passo 10 - Somam-se as duas equações, membro a membro, reduzindo os termos semelhantes 
 
Cr2O72- + 3C2H6O + 8H3O+ →   2Cr3+ + 3 C2H4O + 15H2O  (25) 
 
Passo 11 - Procede-se à verificação final, fazendo o balanço das cargas e das massas nos dois 
membros da equação global, como demonstrado na tabela 1. 
 
Tabela 1 - Balanço das cargas e das massas após o acerto da equação química (adaptado de [4]) 
 Esquerda  Direita 
Carga - 2+8 =+6 2x (+3) =+6 
Oxigénio 7+3+8 =18 3+15=18 
Hidrogénio 3x6 + 8x3=42 3x4+15x2=42 
Cromo 2 2 
Carbono 3x2=6 3x2=6 
 
 
2.3. Tipos de reações redox 
Podem identificar-se quatro tipos de reação de oxidação-redução: reações de combinação, reações 
de decomposição, reações de deslocamento e reações de dismutação [5].  
 
2.3.1. Reações de combinação 
Se A e B forem um composto elementar, este tipo de reação pode representar-se genericamente 
por: 
 
A + B → C (26) 
Parte I – Enquadramento Científico 
10 
 
Todas as combustões que envolvem oxigénio elementar são exemplo de uma reação redox de 
combinação, sendo exemplo disso a reação traduzida pela equação: 
 
S (s) + O2 (g) → SO2 (g) (27) 
 
2.3.2. Reações de decomposição 
Este tipo de reação redox corresponde à decomposição de um composto em dois ou mais 
componentes, sendo A ou B compostos elementares. Temos, 
 
C → A + B  (28) 
 
Por exemplo,  
 
2NaH(s) → 2Na(s) + H2(g) (29) 
 
2.3.3. Reações de deslocamento 
Quando um ião (ou átomo) de um composto é substituído por um ião (ou átomo) de outro elemento 
ocorre uma reação de deslocamento. Pode representar-se a reação por  
 
A + BC → AC + B  (30) 
 
As reações de deslocamento são geralmente: deslocamento de hidrogénio, deslocamento de metal 
ou deslocamento de halogéneo. 
 
a) Deslocamento de hidrogénio 
Neste tipo de reação há sempre formação de hidrogénio molecular e este pode ser obtido a partir: 
i. da reação entre metais alcalinos e alguns alcalino-terrosos com água fria  
 
2Na(s)  + 2H2O(l)→ 2NaHO(aq) + H2(g) (31) 
 
ii. da reação entre metais menos reativos e vapor de água 
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2Al(s) + 3H2O(g)→ Al2O3(s) + 3H2(g) (32) 
 
iii. da reação de um metal com ácido (oxidante) 
 
Cd(s) + 2HCl(aq) → CdCl2(aq) + H2(g) (33) 
 
b) Deslocamento de metal 
Num composto, um ião metálico pode ser deslocado por outro metal, com maior poder redutor. Por 
exemplo, 
 
Zn(s) + CuSO4(aq) → ZnSO4(aq) + Cu(s) (34) 
 
A reação inversa já não ocorre, uma vez que o zinco é menos reativo que o cobre. Recorrendo a 
uma série eletroquímica, como a representada na figura 1, pode facilmente prever-se se uma 
determinada reação de deslocamento de metal ou de hidrogénio irá ocorrer. Nesta série, os metais 
estão dispostos de acordo com a sua reatividade, ou seja, com a sua capacidade de deslocar o 
hidrogénio de um ácido ou da água. Por exemplo, o lítio é o metal mais reativo e o ouro o menos 
reativo. 
 
Figura 1 - Série eletroquímica (reproduzido de [5]) 
 
c) Deslocamento de halogéneo 
Os halogéneos são os elementos não-metálicos mais reativos, dada a sua eletronegatividade e, 
portanto, apresentam as caraterísticas de oxidantes fortes. A força como agentes oxidantes diminui 
ao longo do grupo 17 com o aumento do número atómico, pelo que o flúor molecular pode oxidar 
os iões cloreto, brometo e iodeto em solução; o cloro molecular pode oxidar os iões brometo e 
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iodeto e o bromo molecular pode oxidar o ião iodeto. As reações inversas não ocorrem pois estes 
processos são eletroquimicamente irreversíveis. 
Devido à sua elevada reatividade, os halogéneos não existem como elementos livres na natureza, 
mas sim combinados com metais, formando-se os designados haletos. Daí que este tipo de reações 
de deslocamento tenha uma grande aplicação industrial na recuperação dos halogéneos a partir 
dos seus halogenetos. Por exemplo, o bromo é preparado industrialmente pela oxidação do ião 
brometo pelo cloro, de acordo com a equação (35). 
 
Cl2(g) + 2KBr(aq) → 2KCl(aq) + Br2(l)  (35) 
 
2.3.4. Reações de dismutação 
Neste tipo de reação redox um elemento, num dado estado de oxidação, é simultaneamente 
oxidado e reduzido. A decomposição do peróxido de hidrogénio é um exemplo de uma reação de 
dismutação:  
 
2H2O2(aq) → 2H2O(l) + O2(g) (36) 
 
3. Células eletroquímicas 
3.1. Composição e representação de células eletroquímicas 
Considera-se uma reação redox aquela que ocorre em uma ou mais fases, ocorrendo neste 
processo a transferência de eletrões entre o redutor e o oxidante.  
Quando estão envolvidas mais do que uma fase (sistema heterogéneo) torna-se possível que a 
redução e a oxidação ocorram em locais distintos (os elétrodos) dos sistemas. 
Como se referiu anteriormente, uma reação redox ocorre quando um agente oxidante e um agente 
redutor estão em contacto, podendo a reação global ser representada pela equação (3). 
Numa célula eletroquímica (pilha eletroquímica), as reações que ocorrem estão separadas no 
espaço, ocorrem usualmente em elétrodos diferentes, que estão em contacto com a solução. Estes 
elétrodos estão ligados por meios condutores, tanto na solução interna (através da qual ocorre o 
transporte iónico) como externamente (através de fios condutores).  
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3.1.1. Células galvânicas 
Se o processo for espontâneo a célula designa-se por célula galvânica e, à medida que a reação 
progride, estabelece-se um fluxo espontâneo e contínuo de eletrões entre os locais onde ocorrem a 
redução (o cátodo) e a oxidação (ânodo), produzindo-se assim um fluxo de eletricidade [6].  
Esta circulação de carga elétrica que percorre o circuito e que liga, exteriormente, os dois elétrodos 
pode ser eficazmente transferida para um circuito elétrico exterior sendo estes tipos de sistemas os 
primeiros exemplos de produção portátil de eletricidade.  
Considere-se o exemplo de dois pares oxido-redutores que são associados: Cu2+/Cu e Zn2+/Zn. 
Introduzindo um elétrodo de zinco numa solução de sulfato de zinco e um elétrodo de cobre numa 
solução de sulfato de cobre(II), em recipientes separados, mas ligados por meio que assegure a 
condução de carga (iónica), a oxidação do zinco e a redução do cobre vão ocorrer simultaneamente, 
dando-se a transferência de eletrões através de um condutor exterior do elétrodo de zinco para o 
elétrodo de cobre, em cuja superfície serão captados pelos iões Cu2+.  
Assim que o elétrodo de cobre recebe electrões, os iões Cu2+ presentes na solução de sulfato de 
cobre aproximam-se do elétrodo. Quando os iões Cu2+ alcançam a superfície do cobre recebem dois 
electrões, depositando-se no elétrodo sob a forma de metal. Por sua vez, por cada ião Cu2+ 
depositado, um ião Zn2+ é libertado do elétrodo de zinco para a solução de sulfato de zinco.  
Por definição, o elétrodo em que ocorre oxidação (perda de eletrões) designa-se por ânodo e o 
elétrodo em que ocorre redução (ganho de eletrões) designa-se por cátodo. Assim, o elétrodo de 
cobre (cátodo) funciona como polo positivo da célula e atrai eletrões do elétrodo de zinco (ânodo), 
que funciona como polo negativo [5].  
No exemplo dado anteriormente, as reações de oxidação e de redução nos elétrodos, designadas 
por reações de semicélula (ou semirreações), são traduzidas pelas equações: 
 
Semirreação (ânodo): Zn(s) → Zn2+(aq) + 2e- (37) 
Semirreação (cátodo): Cu2+(aq) + 2e-→ Cu(s) (38) 
 
A equação química que traduz a reação global da célula é descrita por: 
 
Cu2+(aq) + Zn(s) → Cu(s) + Zn2+(aq) (39) 
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Para completar o circuito elétrico, as soluções devem ser ligadas entre si por um meio condutor 
através do qual os iões se possam mover (usando um meio eletrolítico de maior ou menor 
complexidade) e que evite (ou minimize) o contacto direto entre os iões Cu2+ e o elétrodo de zinco, 
de modo a evitar a transferência direta de eletrões do zinco para o cobre (não haveria produção de 
eletricidade no circuito externo).  
Na figura 2 apresentam-se sucintamente os esquemas de uma mesma reação química entre o 
cobre e o zinco, demonstrando as diferenças entre uma célula com membrana (de separação) 
porosa e uma célula com ponte salina. 
 
 
Figura 2 – Célula eletroquímica com separação porosa (a) e com ponte salina (b) (adaptado de [3]) 
 
Na figura 2a) utiliza-se um material poroso para separar os iões Cu2+ do elétrodo de zinco. À medida 
que ocorre a reação na célula, os iões Zn2+ migram, afastando-se do ânodo, em direção ao cátodo, à 
semelhança dos iões Cu2+ existentes na solução, que também se aproximam do cátodo. Colocando 
um voltímetro no circuito externo, este mede a diferença de potencial entre os dois elétrodos, que 
será definido como potencial da célula,   é     (ver secção 3.3.). 
Na figura 2b), o contacto entre os iões Cu2+ e o elétrodo de zinco é evitado utilizando uma ponte 
salina, dispositivo que pode consistir, por exemplo, num tubo em U invertido, que contém um 
eletrólito inerte (por exemplo, KCl ou NH4NO3) [3]. Este dispositivo tem ainda a função de manter a 
solução eletricamente neutra nas semicélulas: no cátodo, com o decorrer do tempo, haverá uma 
diminuição de cargas positivas; dessa forma, no cátodo acumula-se carga negativa. Para o ânodo, a 
situação é invertida; com o decorrer do tempo, acumula-se carga positiva. Na ponte salina, os 
aniões migram em direção ao ânodo e os catiões em direção ao cátodo à medida que a reação 
ocorre [7].  
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3.1.2. Representação esquemática de uma célula eletroquímica 
Uma célula eletroquímica pode ser representada esquematicamente através de uma notação 
simples definida pela IUPAC (International Union of Pure and Applied Chemistry), designada como 
diagrama de célula, usando os seguintes símbolos e regras [2]:  
- uma linha simples vertical, |, que representa a interface (superfície de separação) entre duas 
fases, elétrodo/eletrólito. 
- uma linha dupla vertical, ||, que representa a ligação entre os dois eletrólitos (material poroso ou 
ponte salina e a solução) 
- a utilização de elétrodos inertes, ou seja, elétrodos que apenas conduzem os eletrões, não 
intervindo na reação (por exemplo, elétrodos de grafite ou de platina) são separados dos demais 
componentes por uma vírgula. 
- a concentração das soluções é escrita entre parênteses, a seguir ao símbolo químico. 
- por convenção, o ânodo escreve-se do lado esquerdo e os outros componentes surgem na ordem 
em que são encontrados do ânodo até ao cátodo. 
Usando o exemplo da célula da figura 2 e considerando a concentração de sulfato de zinco igual a 
0.1 mol/dm3  e a de sulfato de cobre(II) igual a 0.01 mol/dm3 , esta pode ser representada por 
 
Zn(s) | Zn2+ (0,1 mol/dm3 ) || Cu2+ (0,01 mol/dm3 ) | Cu(s) (40) 
 
Se a reação ocorrer com a intervenção de um elétrodo inerte, por exemplo, de platina, a célula pode 
ser representada por [2]: 
 
Pt, H2 (1 atm) | H+(1 mol/dm3 ) || Cu2+(1 mol/dm3 ) | Cu(s) (41) 
 
3.2. Potencial de elétrodo 
Se um metal for parcialmente imerso numa solução dos seus iões, ou que por ação dos 
constituintes da solução possa ser possível ocorrer a sua oxidação, formam-se iões do metal que 
passam a migrar para a solução. Assim, origina-se localmente um distribuição assimétrica de carga 
na interface entre as duas fases, ocorrendo a acumulação de um excesso de cargas positivas na 
solução e uma acumulação de cargas negativas no metal (elétrodo). Do mesmo modo, poderá 
ocorrer o processo inverso. Alguns iões do metal, presentes na solução, poderão ver facilitada a 
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captação de eletrões (disponíveis por uma fase condutora imersa na solução que não 
necessariamente do mesmo metal) provocando a sua redução.  
Sendo estes dois processos reversíveis (química e eletroquimicamente) pode-se atingir uma 
situação em que as velocidades dos dois processos se igualam, atingindo o sistema um estado de 
equilíbrio que pode ser representado pela equação [8] 
 
Mn+ ↔ M + ne- (42) 
 
em que M representa o metal, Mn+ o respetivo catião e n o número de eletrões envolvidos na reação. 
A relação entre o potencial adquirido pelo elétrodo e as atividades do oxidante e do redutor 
existentes em solução é dada pela equação de Nernst [1] que, para o equilíbrio da equação descrita 
pela equação (42), toma a forma 
 
             
    
  
  
    
    
      
  (43) 
 
em que   é o potencial do elétrodo,   é o potencial de elétrodo em condições padrão (o 
significado desta grandeza será explicado mais à frente), n é o número de eletrões envolvidos na 
reação, R é a constante dos gases, T é a temperatura e F a constante de Faraday. 
Caso M seja um sólido, como por exemplo um metal, a expressão reduz-se à forma: 
 
             
    
  
  
    
 
      
  (44) 
 
Ou de outro modo 
 
             
   
  
  
            (45) 
 
A relação entre o potencial adquirido pelo elétrodo e as concentrações do oxidante e do redutor 
existentes em solução quando a uma temperatura de 25 ºC e as espécies eletroativas têm uma 
baixa concentração, apresentando características de soluções ideais (coeficiente de atividade igual a 
1) pode ser expressa a partir da equação (43), que toma a forma  
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  –  
     
 
     
   
     
  (46) 
 
De igual modo, considerando a equação (44), esta passará a ter a forma 
 
             
   
     
 
            (47) 
 
Genericamente, para uma reação de elétrodo como a representada na equação (1) vem,  
 
                 
  –   
     
 
    
       
     
   (48) 
 
(as concentrações são expressas em mol/dm3). 
Quando [Ox] = [Red] = 1 mol/dm3, verifica-se que [2] 
 
              
  (49) 
 
3.3. Potencial da célula 
O potencial da célula,   é     é calculado  a partir dos potenciais de elétrodo (potenciais de redução) 
das respetivas semirreações. Considerando a semirreação da esquerda uma oxidação e a da direita 
uma redução, o potencial da célula pode ser formalmente expresso como [6]:  
 
                       (50)  
 
onde   á               são os potenciais de redução de cada semicélula (potenciais dos elétrodos) 
obtidos pela equação de Nernst. 
Tomando novamente como exemplo a reação química entre o cobre e o zinco representada pela 
equação (39), o potencial da célula pode ser determinado da seguinte forma: 
 
                 –          
   (51) 
 
Aplicando a equação (48) a cada um dos elétrodos (o cálculo de    é    
  será apresentado na 
secção 3.4.) e substituindo vem 
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  –  
     
 
     
      
        
 (52) 
 
3.4. Método de determinação do potencial de elétrodo padrão 
Se todos os solutos tiverem uma concentração de 1 mol/dm3 , todos os gases uma pressão de 1 
atm e à temperatura de 25 ºC, o potencial associado a uma reação a ocorrer num elétrodo é 
designado por potencial padrão,   
  (por convenção, define-se como potencial de redução padrão). 
Não é possível medir o valor absoluto do potencial de um elétrodo. Por isso, este é determinado 
relativamente a um elétrodo de referência, o elétrodo padrão de hidrogénio (EPH), ao qual se 
atribuiu arbitrariamente um potencial padrão de zero volts (          ), para qualquer 
temperatura [9], conforme se apresenta na tabela 2.  
O EPH é constituído por uma placa de platina coberta por um depósito de platina escurecida 
(platina platinizada), mergulhada numa solução de ácido clorídrico ou ácido sulfúrico com [H+] = 1,0 
mol/dm3 e em que na superfície da platina borbulha hidrogénio gasoso purificado, à pressão de 1 
atm. A platina funciona como elétrodo inerte [10].  
Os potenciais padrão de outros elétrodos podem ser determinados experimentalmente usando o 
EPH como outro componente da célula eletroquímica, como ilustrado na figura 3.  
 
 
Figura 3 - Esquema da montagem utilizada para a 
determinação do potencial de elétrodo padrão do zinco 
(adaptado de [11]) 
 
A figura 3 mostra uma célula galvânica constituída pela associação de um elétrodo de 
zinco/zinco(II) e um EPH. A medição do potencial de elétrodo exige que a corrente que atravessa a 
célula seja nula e por isso o potencial de cada elétrodo é mantido constante. A célula é 
representada pelo diagrama  
 
Zn(s) | Zn2+(1 mol/dm3 ) || H+(1 mol/dm3 ) | H2 (1 atm), Pt   (53) 
 
Nestas condições, ou seja, com os reagentes no seu estado padrão, o potencial da célula é 0,76V e 
as reações de cada semicélula são: 
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Semirreação (ânodo): Zn(s) → Zn2+(aq) + 2e- (54) 
Semirreação (cátodo): 2H+(aq) + 2e- → H2(g) (55) 
 
Como         
 
        e        
      e aplicando a equação (50), obtém-se o potencial de 
redução padrão para a dupla redox Zn2+/Zn,            
         . 
Note-se que uma vez que por convenção se designa o potencial de elétrodo por potencial de 
redução, o par redox representa-se de acordo com a redução da espécie. 
Da mesma forma, e para a célula da figura 4, pode ser determinado o potencial padrão do elétrodo 
de cobre.  
 
 
Figura 4 - Esquema da montagem utilizada para a 
determinação do potencial de elétrodo padrão do cobre 
(adaptado de [11]) 
 
Neste caso, o elétrodo de cobre é o cátodo pois, experimentalmente, verifica-se a eletrodeposição 
do cobre no decorrer da reação da célula e esta pode ser representada esquematicamente por 
 
Pt, H2 (1 atm) | H+ (1 mol/dm3 ) || Cu2+ (1 mol/dm3 ) | Cu(s) (56) 
 
Com os reagentes no seu estado padrão, o potencial da célula é 0,34 V e as reações de cada 
semicélula são: 
 
Semirreação (ânodo): H2(g) →  2H+(aq) + 2e- (57) 
Semirreação (cátodo): Cu2+(aq) + 2e- → Cu(s) (58) 
 
Como    é    
 
        e        
      e aplicando novamente a equação (50), obtém-se o 
potencial de redução padrão para a dupla redox Cu2+/Cu,         
        . 
Para a reação da célula referida em 3.1.1., o potencial padrão será então 
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  –           
                      (59) 
 
O mesmo procedimento pode ser adotado para outras espécies, permitindo determinar o potencial 
padrão de elétrodo para qualquer par redox. Na tabela 2 apresentam-se os valores dos potenciais 
de redução padrão para algumas semicélulas, a uma temperatura de 25 °C e tomando como valor 
de referência o potencial do elétrodo padrão de hidrogénio. 
 
Tabela 2 -Potenciais de redução padrão a uma temperatura de 25ºC  
    ç          çã               
     
         
 →         +2.87 
            
          →         +1.78 
    
                   →              +1.51 
          
 →          +1.36 
     
                     →                   +1.33 
         
          →         +1.23 
          
 →          +1.09 
           →       +0.80 
            →          +0.77 
         
 →         +0.54 
             →       +0.34 
             →          +0.15 
            →       0.00 
             →       - 0.13 
             →       - 0.14 
             →       - 0.44 
             →       - 0.76 
             →       - 1.67 
             →       - 2.38 
           →       - 2.71 
             →       - 2.76 
          →      - 2.92 
           →       - 3.05 
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3.5. A termodinâmica dos sistemas eletroquímicos e a espontaneidade das reações redox  
3.5.1. A variação da energia livre de Gibbs  
A energia livre de Gibbs (G) é uma grandeza termodinâmica cuja variação (∆G) permite tirar 
conclusões sobre a espontaneidade de uma reação. Numa reação química, a variação da energia 
livre de Gibbs pode ser calculada pela expressão 
 
   
                         (60) 
 
Conhecido o sinal da variação de energia livre de Gibbs (∆G) pode deduzir-se sobre a 
espontaneidade da respetiva reação, como é ilustrado na figura 5. 
 
 
Figura 5 – Relação entre ∆G e a espontaneidade de uma reação (adaptado de [12]) 
 
Assim, e em condições de pressão e temperatura constantes, pode concluir-se que: 
∆G < 0: a reação é espontânea; ocorre no sentido direto. 
∆G > 0: a reação não é espontânea; ocorre no sentido inverso. 
∆G = 0: o sistema está em equilíbrio; a reação não ocorre em nenhum dos sentidos. 
Quando uma reação ocorre em condições padrão, isto é, quando os reagentes no seu estado 
padrão são convertidos em produtos da reação, também no seu estado padrão, ∆G passa a 
designar-se por ∆G°. Quando não se verificam as condiç es padrão, deve usar-se ∆G para prever o 
sentido em que ocorre uma reação. A relação entre ∆G e ∆G° é dada pela expressão 
 
   
             (61) 
 
em que Q é o quociente da reação, R é a constante dos gases e T é a temperatura [12].  
 
Parte I – Enquadramento Científico 
22 
 
3.5.2. A espontaneidade das reações redox 
À medida que ocorre a reação numa célula, passa uma quantidade de eletricidade    através de 
uma diferença de potencial (  é    ) e o trabalho elétrico realizado é dado pela expressão  
    é     , em que n é o número de moles de eletrões que passa no circuito e F é a constante de 
Faraday. 
Se a reação for termodinamicamente reversível, o trabalho elétrico realizado pelo sistema para o 
exterior (-W) será máximo [8] e igual à variação da energia livre de Gibbs (∆G) (a pressão e 
temperatura constantes), pelo que  
 
    




   
             (63) 
 
As grandezas n e F têm sempre um valor positivo. Num processo espont neo, ∆G < 0 e, portanto, 
  é     é positivo. Se ∆G > 0,   é     é negativo e o processo  espontâneo é o que ocorre no 
sentido inverso. Numa situação de equilíbrio, ∆G=0 e   é       (se um sistema se encontra em 
equilíbrio, não há passagem de corrente elétrica através do circuito elétrico exterior).  
Nas condições padrão, esta equação pode ser escrita da seguinte forma 
 
   
            
   (64) 
 
Anteriormente, para a reação da célula referida em 3.1.1., o potencial da célula, em condições 
padrão foi de 1,10 V, o que confirma que a reação é espontânea no sentido direto.  
Consultando uma tabela de potenciais de redução padrão é assim possível prever o sentido em que 
uma reação irá ocorrer. Ainda, na possibilidade de ocorrência de várias reações, ocorrerá aquela 
que apresentar o maior valor positivo de potencial de redução padrão [13].  
Numa situação de equilíbrio, Q=K e ∆G=0, como já foi referido. Substituindo na equação (61), 
obtém-se a relação entre a variação de energia livre de Gibbs padrão (∆Gº) associada a uma reação 
e a sua constante de equilíbrio (K) pela expressão [5]  
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          (65) 
 
Igualando as equações (64) e (65) obtém-se  
 
          




        
   
  
  
      (67) 
 
A relação existente entre    , K e    é    
  e a espontaneidade de uma reação química estão 
sintetizadas na tabela 3. 
 
Tabela 3 - Relação entre    , K e        
  e a espontaneidade de uma reação química (reproduzido de [5]) 
 
3.6. Células eletrolíticas 
Considere-se novamente a reação entre o zinco e os iões cobre(II). Em condições padrão, o 
potencial desta célula é de +1.10V (ver secção 3.4.) e, portanto, a reação é espontânea no sentido 
direto, uma vez que o potencial da célula é positivo. Neste caso, como já foi referido, há passagem 
de eletrões do elétrodo de zinco, que funciona como ânodo (polo negativo) para o elétrodo de cobre, 
que funciona como cátodo (polo positivo). Nestas condições, há uma conversão espontânea de 
energia química em energia elétrica e a célula designa-se por célula galvânica. 
Se for aplicada uma fonte de tensão externa superior a 1.10V e que se oponha à tensão da célula, 
ocorrerá o processo inverso (caso se assegure que os processos de elétrodo sejam quimicamente 
reversíveis), ou seja, haverá redução de zinco(II) e oxidação do cobre. Consequentemente, o polo 
negativo (ânodo) passa a ser o elétrodo de cobre e o positivo (cátodo), o de zinco. Observa-se então 
a deposição de zinco e a formação de iões cobre(II) para a solução. 
    K    é    
  Reação química (em condições padrão) 
Negativa >1 Positivo Espontânea 
0 =1 0 Em equilíbrio 
Positiva <1 Negativo Não espontânea 
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Nestas condições, a energia elétrica proveniente da fonte externa é usada para inverter o sentido 
termodinamicamente espontâneo de uma reação, forçando a ocorrência de uma reação não 
espontânea. Assim, por este processo ocorre conversão de energia elétrica em energia química: a 
célula passa a designar-se por célula eletrolítica e o  processo eletroquímico que ocorre chama-se, 
em certas condições, eletrólise [2]. Por exemplo, a formação de oxigénio e de hidrogénio por 
eletrólise da água.  
A eletrólise tem várias aplicações na indústria. Por exemplo, na obtenção de compostos 
elementares, na purificação de metais e ainda na proteção e revestimento metálico por 
eletrodeposição. 
Examinando a tabela 2 verifica-se que os metais potássio, sódio, etc., possuem potenciais de 
redução muito negativos, impedindo que estes compostos elementares sejam obtidos 
espontaneamente e em larga escala a partir dos seus iões [2]. Por exemplo, o sódio metálico e o 
cloro molecular podem ser obtidos industrialmente por eletrólise do cloreto de sódio fundido. Neste 
processo utiliza-se a célula de Downs (figura 6), uma célula eletrolítica industrial, construída de 
modo a que os produtos (sódio e cloro) não entrem em contato pois podem reagir violentamente 
[14]. 
 
Figura 6 - Célula de Downs usada para a eletrólise do cloreto de sódio fundido (adaptado de [14]) 
 
Esta célula eletrolítica é constituída por dois elétrodos inertes mergulhados em cloreto de sódio 
líquido e ligados a uma bateria, que funciona como uma fonte externa de tensão. As reações das 
semicélulas são traduzidas pelas equações [3]: 
 
Semirreação (ânodo):    ˉ(aq) →  Cl2(g) + 2e- (68) 
Semirreação (cátodo): 2Na+(aq) + 2e- → 2Na(l) (69) 
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A reação da célula traduz-se por 
 
2Na+ (aq) + 2Clˉ(aq) → 2Na(l)  + Cl2(g)  (70) 
 
A eletrólise é ainda utilizada para purificação industrial de alguns metais. Por exemplo, usando um 
lingote de cobre impuro como ânodo e uma placa de cobre puro como cátodo, verifica-se a 
formação de iões Cu2+ no ânodo, libertando as impurezas nele contido e a deposição de cobre puro 
no cátodo com um grau de pureza superior a 99,5% [5]. O eletrólito usado é uma solução de sulfato 
de cobre(II) e o processo está ilustrado na figura 7. 
 
Figura 7 – Esquema da célula eletrolítica usada na purificação do cobre (adaptado de [15]) 
 
As reações descritas representam-se através das seguintes equações: 
 
Semirreação (ânodo): Cu(s) → Cu2+(aq)+ 2e- (71) 
Semirreação (cátodo): Cu2+(aq) + 2e- → Cu(s) (72) 
 
O cobre impuro contém pequenas quantidades de impurezas, principalmente ferro e zinco, mas 
também pode conter ouro, prata e platina.  
Os catiões das impurezas como o zinco(II) e o ferro(II) não são reduzidos no cátodo, pois o seu 
potencial de redução é inferior ao dos catiões Cu2+ e, por isso, ficam em solução. Já impurezas como 
ouro, prata e platina, não se oxidam no ânodo, depositando-se, assim, no fundo do recipiente [15]. 
Uma outra aplicação das células eletrolíticas é a eletrodeposição, que consiste no revestimento 
metálico em superfícies metálicas. 
Neste processo, o material do ânodo é mais facilmente oxidado do que o metal que se deseja 
proteger e pode ser usado para aumentar o valor e melhorar a aparência de um objeto, como no 
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caso do revestimento com ouro ou prata ou ainda na proteção de metais contra a corrosão. Por 
exemplo, proteção dos cascos dos navios, canalizações subterrâneas, plataformas de petróleo [6]. 
 
4. Baterias de uso comum 
Nas “pilhas” comerciais, é vulgar o uso de letras para as classificar, de acordo com a sua forma e 
tamanho. Esta codificação surgiu com a comercialização das primeiras baterias de rádio, quando 
estas eram identificadas com a letra A, significando baixa tensão e com B significando alta tensão. 
Com o tempo, no intuito de padronizar as baterias existentes, esta rotulagem tornou-se universal 
[16], indicando o tamanho e a forma da bateria, dando uma ideia do diâmetro e comprimento da 
mesma (tabela 4).  
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Pilha de botão 
 
 
As baterias podem ainda ser classificadas em primárias e secundárias. As baterias primárias são 
dispositivos não recarregáveis, cujo tempo de vida acaba quando os reagentes são consumidos, ou 
seja, quando a reação de oxidação-redução que ocorre dentro delas cessa. 
As baterias secundárias (também designadas por acumuladores) são dispositivos recarregáveis 
baseados em sistemas eletroquímicos reversíveis, ou seja, que podem ser eletricamente invertidas 
por intermédio da passagem da corrente elétrica entre os terminais da célula [1].  
Como regra geral, um sistema eletroquímico é considerado secundário quando é capaz de suportar 
300 ciclos completos de carga e descarga com 80% da sua capacidade [17].  
Apresentam-se, de seguida, alguns dos tipos mais comuns de baterias primárias e secundárias 
frequentemente encontradas no mercado e ainda a referência a células de combustível que, apesar 
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de serem por agora de uso restrito, são considerados os sistemas eletroquímicos de uso futuro 
dado o baixo impacto ambiental. 
 
4.1. Baterias primárias 
Este tipo de bateria não recarregável existe no mercado em diversos tamanhos e formas, conforme 
o fim a que se destinam, como ilustrado na figura 8. 
 
 
Figura 8 – Exemplos de formas e tamanhos de baterias primárias (reproduzido de [18]) 
 
4.1.1. Bateria de Leclanché 
A bateria de Leclanché tem esta designação em homenagem ao seu inventor, o químico francês 
George Leclanché, que a produziu pela primeira vez em 1866. Originalmente, o eletrólito usado era 
uma solução aquosa de cloreto de amónio e cloreto de zinco. Em 1886, Carl Geissner patenteou 
uma variante desta bateria, conhecida como “pilha seca”, em que o eletrólito em solução aquosa 
era substituído por uma pasta de cloreto de amónio, gesso e cloreto de zinco [1]. Este tipo de 
bateria pode ainda ter a designação de “pilha ácida” ou “pilha de zinco-carbono” devido à sua 
constituição. 
É basicamente formada por um invólucro de zinco separado das outras espécies químicas por meio 
de um material poroso. O polo positivo, cátodo, é um elétrodo de grafite instalado no centro, 
envolvido por dióxido de manganês e carvão em pó e por uma pasta contendo cloreto de amónio, 
cloreto de zinco e água, como representado na figura 9 [19]. 
 
 
Figura 9 – Esquema da constituição de uma bateria de Leclanché (reproduzido de [11]) 
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O mecanismo das reações químicas que ocorrem neste dispositivo é complexo e ainda não é 
completamente conhecido. Sabe-se que ocorrem as seguintes reações [1]: 
No polo negativo (ânodo), o zinco metálico sofre uma oxidação 
 
Zn(s) → Zn2+(aq) + 2e- (73) 
 
e os eletrões libertados no ânodo são conduzidos até ao dióxido de manganês (IV), através do 
elétrodo de grafite (cátodo), ocorrendo a redução do manganês(IV) e originando MnO(OH) 
 
2 MnO2(s) + H2O(l) + 2e- → 2MnO(HO)(s) + 2HO¯(aq)  (74) 
 
Os produtos das reações nos elétrodos dão origem a outras reações químicas, em solução: 
 
Zn2+(aq)  + 2HO¯(aq) + 2NH4Cl(aq)  → Zn(NH3)2Cl2(s)  + 2H2O(l)  (75) 
 
A reação global é dada por: 
 
Zn(s) + 2 MnO2(s) + 2NH4Cl(aq) →      3)2Cl2(s)  + 2MnO(HO)(s)  (76) 
 
Este tipo de bateria possui uma tensão entre 1,5V e 1,7V em circuito aberto e é indicada para 
equipamentos que requerem descargas leves e contínuas, como controlo remoto, relógios de 
parede, rádios portáteis e brinquedos, lanternas, alarmes, etc. [1]. 
 
4.1.2. Bateria alcalina 
Também designada por “pilha alcalina”, o seu funcionamento é semelhante ao da “pilha seca” de 
Leclanché. A diferença está que em vez de cloreto de amónio (sal ácido), o eletrólito é uma solução 
aquosa básica de hidróxido de potássio; daí, a designação de pilha alcalina. A célula pode ser 
representada esquematicamente por [1] 
 
Zn(s)|ZnCl2(aq)|MnO2(s)|,C(s)  (77) 
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Possui uma tensão de 1,5V em circuito aberto, mas dura cinco vezes mais tempo que a “pilha 
seca”. São indicadas para aparelhos que exigem descargas rápidas e mais intensas, como 
equipamentos portáteis de som, lanternas, câmaras fotográficas digitais, brinquedos, etc. [20].  
 
4.1.3. Baterias de botão 
As baterias de botão têm um formato cilíndrico, o seu diâmetro pode chegar a 25 mm, enquanto a 
altura (espessura) varia, sensivelmente, de 1 até 15 mm. Este formato compacto permite que sejam 
utilizadas em aparelhos pequenos e portáteis. As suas principais aplicações são em aparelhos 
auditivos, pacemakers, calculadoras eletrónicas, relógios de pulso e sistemas de alarme e de 
segurança. 
Existem vários tipos de baterias de botão. A célula de mercúrio-zinco foi durante muito tempo uma 
das mais utilizadas dadas as excelentes caraterísticas de comportamento mas já não se fabricam 
devido à existência de mercúrio na sua composição, metal prejudicial para a saúde e para o 
ambiente. 
Atualmente, as mais comuns são: as alcalinas, cuja composição e sistema eletroquímico já foi 
referido, as de óxido de prata-zinco (Ag-Zn), de zinco-ar (Zn-air) e as de lítio-dióxido de manganês 
(Li/MnO2) [21].  
 
4.1.3.1. Bateria de mercúrio-zinco 
A bateria de mercúrio estava contida numa caixa cilíndrica de aço inoxidável (figura 10). O ânodo, 
de zinco, era formado por uma amálgama de zinco e mercúrio e o cátodo por óxido de mercúrio (II) 
misturado com pequenos pedaços de grafite, em contacto com um eletrólito fortemente alcalino, 
uma solução aquosa de hidróxido de potássio saturada. A separar a amálgama de óxido de 
mercúrio e o eletrólito existia uma camada porosa que não deixava que estes dois componentes se 
misturassem. 
 
Figura 10 – Esquema da constituição de uma bateria de mercúrio-zinco (adaptado de [5]) 
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As reações da célula podem ser descritas pelas seguintes equações químicas: 
 
Semirreação (ânodo): Zn(s) + 2 HO¯(aq) → ZnO(s) + H2O(l) +2e- (78) 
Semirreação (cátodo): HgO(s) + H2O(l) + 2e- →  (l) + 2HO¯(aq)  (79) 
 
A equação química que traduz a reação da célula é: 
 
Zn(s) + HgO(s) →    (s) + Hg(l)  (80) 
 
Este tipo de bateria fornecia uma tensão sempre igual, de cerca de 1,35 V em circuito aberto [1] 
durante todo o seu tempo de vida e podia ter uma duração superior a mais de 800 horas de 
funcionamento. Quando completamente descarregada, a sua tensão descia de imediato para um 
valor quase nulo e não de uma forma gradual, como acontece com outros tipos de baterias [22].  
Quando comercializada era utilizada em relógios, máquinas fotográficas, calculadoras, aparelhos 
auditivos e outros aparelhos elétricos portáteis que exigiam um trabalho eficiente e duradouro.  
 
4.1.3.2. Bateria de óxido de prata/zinco 
Este tipo de bateria é semelhante em forma e tamanho à bateria de mercúrio-zinco. Utiliza o zinco 
como ânodo, o óxido de prata como cátodo e um eletrólito alcalino (figura 11). 
 
 
Figura 11 – Esquema da constituição da bateria de óxido de prata/zinco (reproduzido de [6]) 
 
Ocorrem as seguintes reações químicas nos elétrodos: 
 
Semirreação (ânodo): Zn(s) + 2 HO¯(aq) →   (s) + 2H2O(l) +2e- (81) 
Semirreação (cátodo): Ag2O(s) + H2O(l) + 2e- →    (s) + 2HO¯(aq)   (82) 
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A equação química que traduz a reação da célula é: 
 
Zn(s) + Ag2O(s) → ZnO(s) + 2Ag(s) (83) 
 
Possui uma tensão em circuito aberto de 1.60V [1] e pode ser utilizada em artigos tais como 
relógios, máquinas fotográficas, calculadoras, termómetros clínicos elétricos e jogos portáteis [23]. 
Este tipo de bateria, em tamanhos maiores, é ainda usado em equipamentos militares, como em 
sistemas de orientação de mísseis, em torpedos e em submarinos [1].  
 
4.1.3.3. Bateria de zinco/ar 
Na bateria de zinco-ar, o ânodo é o zinco em pó, misturado com um gel e o cátodo é um material 
condutor (carbono), em que ocorre a redução do oxigénio presente no ar. 
A Figura 12 ilustra a constituição deste tipo de bateria. Os furos no terminal catódico permitem a 
entrada de ar através de um conjunto filtro/membrana permeável. A membrana tem a função de 
reter o eletrólito (hidróxido de potássio, KOH), evitando vazamentos. É utilizada em aparelhos 
auditivos e possui uma tensão em circuito aberto de 1,65 V [24]. 
 
 
Figura 12 – Esquema da constituição da bateria de zinco/ar (reproduzido de [24]). 
 
As reações de elétrodo são: 
 
Semirreação (ânodo): Zn(s) + 2 HO¯(aq) →   (s) + 2e- + H2O(l)  (84) 
Semirreação (cátodo): O2(g) + 2H2O(l) + 4e-→    ¯(aq) (85) 
 
A equação química que traduz a reação da célula é: 
 
2Zn(s) + O2(g) →     (s) (86) 
Parte I – Enquadramento Científico 
32 
 
4.1.3.4. Bateria de lítio/dióxido de manganês 
O mecanismo do sistema eletroquímico numa bateria de lítio/óxido metálico é complexo e no caso 
da bateria de lítio/dióxido de manganês ainda não está completamente compreendido [1].  
O ânodo é constituído por lítio metálico ou compostos de lítio, o cátodo é o dióxido de manganês e o 
eletrólito é uma solução salina. As reações que correm nos elétrodos podem ser representadas 
simplificadamente pelas equações [25]: 
 
Semirreação (ânodo): Li(s)  →  + (aq)+ e-   (87) 
Semirreação (cátodo): MnO2(s)  + Li+ (aq) + e- →   2(Li)(s)   (88) 
 
A equação química que traduz a reação da célula é: 
 
Li(s) + MnO2(s) →   2(Li)(s)   (89) 
 
Esta bateria origina uma tensão que varia entre 3,0 e 3,5 V [1]. É utilizada em calculadoras, 
câmaras fotográficas, controlo remoto e relógios.  
 
4.2. Baterias secundárias 
As baterias recarregáveis existem desde 1859, quando o físico francês Gaston Plante inventou a 
célula de chumbo-ácido. As baterias recarregáveis mais comuns no mercado hoje são: as de 
chumbo-ácido, de níquel-cádmio (NiCd), de níquel-hidreto metálico (NiMH) e de iões de lítio (Li-ion) 
[26] e podem apresentar vários formatos, como se exemplifica na figura 13. 
 
 
Figura 13 - Formas e tamanhos de baterias secundárias (reproduzido de [27])  
 
4.2.1. Bateria de chumbo-ácido 
É uma bateria que produz corrente utilizada normalmente para iniciar o funcionamento de motores 
de combustão interna (figura 14). É usada na ignição, arranque e iluminação de automóveis e 
outros veículos. 
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Possui uma tensão em circuito aberto entre 12.6 V e 12.8 V, com seis células associadas em série 
(entre 2.10 V e 2.13 V por célula) [28].  
 
 
Figura 14 – Imagem de uma bateria de chumbo-ácido (reproduzido de [30]) 
 
Cada célula é constituída por duas grades de chumbo em pó compactado: o ânodo é composto por 
uma amálgama de chumbo em pó e o cátodo por uma amálgama de óxido de chumbo. As grades 
estão imersas num eletrólito de ácido sulfúrico em solução aquosa [29].  
As reações que ocorrem neste sistema são 
 
Semirreação (ânodo): Pb(s) + SO42-(aq) ⇄ PbSO4(s) + 2e- (90) 
Semirreação (cátodo): PbO2(s) + 4H+(aq) + SO4  (aq) + 2e- ⇄ PbSO4(s) + 2H2O(l) (91) 
 
A equação química que traduz a reação da célula é: 
 
Pb(s) + PbO2(s) + 4H+(aq) + 2SO42-(aq) ⇄ 2PbSO4(s) + 2H2O(l)  (92) 
 
A reação da célula ocorre com consumo de ácido sulfúrico, pelo que o grau de descarga da bateria 
pode ser determinado medindo a densidade do eletrólito. No processo de recarga, as reações 
ocorrem no sentido inverso [5]. 
 
4.2.2. Bateria de níquel cádmio (NiCd) 
A bateria de níquel-cádmio tem um elétrodo (ânodo) de cádmio metálico, um elétrodo (cátodo) de 
oxi-hidróxido de níquel (III) e um eletrólito alcalino (hidróxido de potássio). As placas positiva e 
negativa dos elétrodos estão isoladas por um separador e enroladas em forma de espiral dentro do 
invólucro. Esta disposição (denominada jelly-roll) permite que a bateria de NiCd produza uma 
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corrente máxima bastante mais alta que uma pilha alcalina com dimensões equivalentes [31]. 
Existem no mercado em diferentes formas e tamanhos (figura 15). 
 
 
Figura 15 - Formas e tamanhos de baterias de NiCd (reproduzido de [31]) 
 
As reações químicas numa bateria de níquel-cádmio durante a descarga são [6]:  
 
Semirreação (ânodo): Cd(s)  + 2HO¯(aq) ⇄ Cd(HO)2(s) + 2e-  (93) 
Semirreação (cátodo): 2NiO(HO)(s)  + 4H2O(l) +2 e- ⇄ 2Ni(HO)2 . H2O (s) + 2HO  (aq)  (94) 
 
A reação global durante a descarga é  
 
Cd(s)  + 2NiO(HO)(s) + 4H2O(l)  ⇄ Cd(HO)2(s) + 2Ni(HO)2 .H2O (s) (95) 
 
Durante a recarga as reações ocorrem no sentido inverso. O eletrólito não é consumido durante as 
reações e, por isso, a sua densidade relativa, não é uma referência ao seu estado de carga. As 
células de níquel-cádmio têm um potencial de 1,3 V em circuito aberto [1].  
Este tipo de bateria é utilizado como fonte ininterrupta de energia, como por exemplo, em 
equipamento médico de emergência e em aviação. É também usada em iluminações de 
emergência, ferramentas elétricas e flashes.  
 
4.2.3. Bateria de níquel-hidreto metálico (NiMH) 
A bateria de níquel-hidreto metálico (NiMH ou Ni-MH) é um tipo de bateria cujas reações químicas 
são bastante semelhantes às de uma célula de níquel-cádmio (NiCd). Tem um elétrodo (cátodo) de 
oxi-hidróxido de níquel (III) e um eletrólito alcalino (hidróxido de potássio); apenas diferem das de 
NiCd pelo facto de, em vez de cádmio, o ânodo ser constituído por um hidreto metálico [32].  
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Uma bateria de NiMH pode ter duas ou três vezes a capacidade de um tamanho equivalente de 
NiCd. As reações de elétrodo representam-se pelas seguintes equações químicas, em que MH é um 
hidreto metálico e M é um metal [17]: 
 
Semirreação (ânodo): MH(s)  + HO (aq) ⇄ M(s) + H2O(l) + e- (96) 
Semirreação (cátodo): NiO(HO)(s)  + 2H2O(l) + e- ⇄  Ni(HO)2.H2O (s) + HO¯ (aq) (97) 
 
A reação global de descarga é 
 
MH(s) + NiO(HO)(s)  + H2O(l)  ⇄ M(s)  + Ni(HO)2.H2O (s) (98) 
 
Como a bateria de NiCd apresenta problemas ambientais devido à presença do cádmio, a de NiMH 
é aceitável em termos ambientais e tecnicamente pode substituir as de Ni-Cd em muitas das suas 
aplicações, mas o preço de sua produção ainda é elevado quando comparado ao da de Ni-Cd.  
É utilizada em telefones sem fio, câmaras e computadores portáteis e possui uma tensão em 
circuito aberto de 1,2V [33].  
 
4.2.4. Bateria de iões de lítio (Li-ion) 
Nesta bateria estão presentes no eletrólito iões de lítio sob a forma de sais de lítio dissolvidos em 
solventes não aquosos. Durante o processo de descarga, estes migram desde o interior do material 
que compõe o ânodo até ao cátodo, como é ilustrado na figura 16 [17].  
 
 
Figura 16 – Esquema de funcionamento de uma bateria de iões de lítio com um cátodo de óxido de cobalto litiado 
(reproduzido de [17]) 
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Os elétrodos são formados geralmente por compostos de estrutura aberta (denominados compostos 
de intercalação), que permitem a entrada e saída de iões de lítio.  
No ânodo, o material mais usado é a grafite. O cátodo contém, geralmente, um óxido metálico de 
lítio, sendo o óxido de cobalto litiado o material mais frequentemente usado pelos fabricantes desta 
bateria. Dessa forma, durante a descarga da bateria a reação que ocorre no ânodo é a oxidação do 
carbono e a consequente libertação de iões de lítio a fim de manter a eletroneutralidade do 
material. No cátodo, o cobalto é reduzido, provocando a entrada de iões de lítio na sua estrutura. A 
bateria de Li-ion é fabricada com os materiais ativos dos elétrodos no estado de descarga. Assim, é 
necessário, previamente, carregar a bateria. 
As respetivas reações químicas na célula representam-se, genericamente por [17] 
 
Semirreação (ânodo): LiyC6 (s) ⇄  C6(s) + yLi+(aq) + ye- (99) 
Semirreação (cátodo): LixMO2(s) + yLi+(aq) + ye- ⇄  Lix+yMO2(s)   (100) 
 
Consequentemente, a reação global de descarga é: 
 
LiyC6(s)  + LixMO2 (s)  ⇄ Lix+yMO2(s) + C6(s)   (101) 
 
em que M é um metal. 
Este tipo de bateria fornece um potencial de circuito aberto no intervalo de 3 V a 4 V, à temperatura 
ambiente. Em 1991, a Sony apresentou comercialmente a primeira bateria recarregável de Li-ion, 
com uma tensão em circuito aberto de 3,6 V. Desde então, devido às suas caraterísticas e com o 
desenvolvimento da tecnologia e aumento do mercado dos equipamentos portáteis (tablets, 
telefones celulares, computadores, etc.), bem como do crescente interesse na viabilização do 
veículo elétrico, este tipo de tecnologia de armazenamento de energia tem sido exaustivamente 
estudado e desenvolvido em diversos países. É ainda usada em carros e aviões telecomandados de 
modelismo, ferramentas elétricas, etc. [34]. 
 
4.3. Células de combustível 
Uma célula de combustível é um dispositivo eletroquímico que transforma continuamente a energia 
química em energia elétrica (e algum calor) desde que lhe seja fornecido o combustível e o 
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oxidante. O combustível é o hidrogénio ou um composto que o tenha na sua constituição e o 
oxidante é o oxigénio. 
O hidrogénio pode ser obtido de várias fontes: eletrólise da água, gás natural, propano, metanol, ou 
outros derivados do petróleo. O oxigénio é retirado do ar, podendo também ser obtido a partir da 
eletrólise da água [35].Uma célula de combustível é constituída por dois elétrodos inertes e entre os 
dois um eletrólito (ver figura 17).  
 
Figura 17 – Esquema de funcionamento de uma célula de combustível (reproduzido de [35]) 
 
Uma célula deste tipo assemelha-se a uma bateria, mas não armazena energia química, pelo que 
os reagentes devem ser constantemente renovados e os produtos removidos da célula. 
A reação química global do processo é a seguinte:  
 
2H2(g) + O2(g)  →   2O(l)   (102) 
 
Desde a data da sua descoberta (em 1802, por “Sir” William Grove) e a data do seu primeiro 
protótipo (em 1959, a NASA passou a introduzir este tipo de células nos programas espaciais como 
fonte auxiliar de energia para os veículos espaciais), existe um percurso de cerca de século e meio 
[36].  
O desenvolvimento da tecnologia da célula de combustível para aplicações terrestres tem sido lento, 
apesar dos avanços recentes terem gerado interesse em aplicações, tais como os geradores locais e 
os veículos elétricos [37]. 
As células de combustível são uma tecnologia com capacidade de substituir o motor de combustão 
interna em veículos, diminuindo o consumo de combustíveis fósseis (mesmo com a utilização de 
um combustível fóssil, não produzem gases nocivos que contribuam para o aparecimento das 
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chuvas ácidas, nem libertam partículas poluentes que ponham em risco a qualidade do ar), sendo 
uma alternativa mais eficiente e limpa [38]. 
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Parte II – APRESENTAÇÃO E DISCUSSÃO DE PROJETOS CIENTÍFICOS 
 
5. A eletroquímica nas atividades laboratoriais - aplicação em contexto escolar  
As reações de oxidação-redução e alguns outros conceitos básicos de eletroquímica são assuntos 
abordados nos três anos de escolaridade do terceiro ciclo.  
Apresentam-se assim algumas atividades laboratoriais destinadas a serem realizadas pelos alunos, 
nos sétimo e nono anos de escolaridade, níveis lecionados durante o ano letivo de 2013/2014 e 
que se enquadram no tema desenvolvido no enquadramento científico. 
 
5.1.Estudo da descarga de pilhas 
 
i) Introdução  
Uma pilha de uso comum é uma célula ou um conjunto de células eletroquímicas, havendo 
conversão de energia química em energia elétrica. No nono ano de escolaridade, estes conceitos 
podem ser explorados no domínio “Eletricidade”: os alunos devem identificar a pilha como uma 
fonte de energia química, geradora de corrente elétrica e que cria tensão num circuito elétrico. 
Ainda neste domínio, estes devem relacionar, por verificação experimental, a variação das 
grandezas resistência elétrica (R), intensidade da corrente elétrica (I) e diferença de potencial 





  (103) 
 
ii) Objetivos da aprendizagem 
Esta atividade foi dividida em duas partes, realizadas em simultâneo, e pretendia que os alunos 
relacionassem o tempo de descarga de uma pilha com: 
Parte I - O tamanho da pilha, ou seja, com a quantidade de reagentes e com a diferença de 
potencial aplicada, aplicando a mesma resistência elétrica. 
Parte II - A resistência elétrica associada, usando para o efeito 3 tipos de resistências. 
Estes deviam ainda concluir que uma pilha de uso comum tem um tempo de vida limitado, uma vez 
que os valores da diferença de potencial e da intensidade da corrente elétrica diminuem ao longo do 
tempo até ao valor zero. 
 





- Material utilizado: 
2 pilhas alcalinas C (1,5 V), 1 pilha alcalina AA (1,5 V), 4 pilhas alcalinas AAA (1,5 V), 3 resistências 
elétricas de 100 Ω, 1 resistência elétrica de 57 Ω, 1 resistência elétrica de  18 Ω, 1 l mpada 
(3.5V/200 mA ), 2 caixas de esferovite, fios condutores e crocodilos, 1 multímetro digital. 
 
- Metodologia: 
Esta atividade foi realizada com um grupo de 16 alunos oriundos de quatro turmas de nono ano que 
participaram voluntariamente ao longo do terceiro período na preparação da atividade, leitura e 
tratamento de dados e que, no final do ano, apresentaram o trabalho aos restantes membros da 
respetiva turma. 
O estudo foi dividido em duas partes: 
Na parte I procedeu-se à montagem de 3 circuitos elétricos (A, B e C), utilizando resistências 
elétricas iguais, de 100 Ω em cada circuito e pilhas de diferentes tamanhos (circuito A – 2 pilhas C 
de 1,5V cada), circuito B – 1 pilha AA de 1,5 V, circuito C – 1 pilha AAA de 1,5 V), de acordo com a 
figura 18: 
 
Figura 18 – Imagem da montagem dos circuitos A, B e C  
 
Na parte II procedeu-se à montagem de dois circuitos elétricos (D e E) com pilhas AAA iguais, 
utilizando uma resistência elétrica de 57 Ω no circuito D e uma resistência elétrica de 18 Ω no 
circuito E, de acordo com a figura 19: 
 




Figura 19 – Imagem da montagem dos circuitos D e E 
 
Quando a pilha do circuito E descarregou completamente, procedeu-se à realização de uma 
montagem idêntica, substituindo a resistência por uma lâmpada. 
Ao longo de 3 semanas procedeu-se à leitura periódica dos dados, registando os valores da 
diferença de potencial elétrico ao longo do tempo (figura 20). Partindo destes valores e conhecido o 
valor da resistência elétrica ligada entre os elétrodos, foi possível determinar a intensidade da 
corrente que percorre cada circuito. Em anexo (anexo 1) encontra-se a tabela de leitura e 
tratamento de dados.  
 
 
Figura 20 – Imagens recolhidas aquando da leitura periódica da diferença de potencial elétrico de cada pilha 
 
iv) Resultados obtidos 
Da leitura e tratamento dos dados, foram elaborados os gráficos que se apresentam nas figuras 21 
e 22: 
 




Figura 21 – Gráficos da variação do potencial da célula e da intensidade que percorre o circuito exterior com o tempo, 
utilizando diferentes pilhas e resistências iguais ligadas entre os terminais 
 
 
Figura 22 - Gráficos da variação do potencial da célula e da intensidade que percorre o circuito exterior com o tempo, 
utilizando pilhas iguais e resistências diferentes ligadas entre os terminais 
 
Os valores obtidos no circuito C (pilha AAA) foram utilizados nas séries de ensaios das partes I e II. 
Não foi calculada a intensidade da corrente elétrica (I) para a lâmpada uma vez que os alunos não 
conheciam o valor da sua resistência.  
Pretendia-se, a partir da análise do gráfico U=f (t) da figura 22, que fizessem a sua comparação 
com os resultados obtidos para o circuito com uma resistência elétrica de 18 Ω intercalada. Esta 
estimativa foi confirmada posteriormente com o cálculo da resistência da lâmpada a partir das suas 
características (3.5V/200mA).  
 
v) Conclusão 
No final do ano, os alunos fizeram uma apresentação do trabalho desenvolvido à turma (figura 23), 
detalhando sobre os materiais utilizados, a metodologia adotada, os resultados obtidos e as 
conclusões a que chegaram. 
 




Figura 23 – Imagens recolhidas da apresentação do trabalho na aula 
 
Na parte I, começaram por fazer uma pequena introdução teórica sobre o conceito eletroquímico de 
pilha, referindo que esta é um gerador de corrente elétrica, transformando a energia química 
presente nas reações químicas que ocorrem dentro do dispositivo em energia elétrica, quando 
instalada num circuito. 
Da análise gráfica dos resultados obtidos, estes concluíram que, para um valor fixo de resistência 
elétrica, a pilha que demorou mais tempo a descarregar foi a pilha C (na verdade, uma instalação 
em série de duas pilhas C, com uma diferença de potencial global de 3 V) por ser o conjunto que 
originava maior diferença de potencial e que apresentava uma maior capacidade (como se poderia 
deduzir do volume total das pilhas usadas), permitindo assim que gerasse corrente elétrica durante 
mais tempo. Pela mesma razão, a pilha que descarregou em menos tempo foi a pilha AAA. 
Realçaram ainda o facto de a tensão e a intensidade da corrente diminuírem ao longo do tempo. 
Na parte II, recordaram que a resistência elétrica é um elemento de oposição à passagem de 
corrente elétrica num circuito. Analisando os gráficos obtidos, e utilizando o mesmo tipo de pilha 
nos circuitos C, D e E, compararam o tempo de descarga com a resistência elétrica intercalada no 
circuito. Assim, concluíram que quanto maior for o valor da resistência, menor será a intensidade 
de corrente que passa no circuito e a pilha dura mais tempo. Ainda a partir do gráfico, os alunos 
inferiram que a resistência da lâmpada era ligeiramente inferior a 18 Ω, uma vez que a pilha AAA 
demorava menos tempo a descarregar com a lâmpada do que com esta resistência (circuito E). 
Esta conclusão foi confirmada através de cálculos chegando ao resultado de R=17,5Ω, de acordo 
com as características da lâmpada (3.5V/200mA).  
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5.2. Construção de células eletroquímicas 
No nono ano e no domínio “Eletricidade”, os alunos devem identificar a pilha (célula eletroquímica) 
como uma fonte de energia química, geradora de corrente elétrica e descrever a sua constituição. 
Com este propósito foram desenvolvidas algumas atividades, sob a orientação da docente e cujos 
protocolos se encontram em anexo. 
 
5.2.1. Construção de uma “Célula de Daniell” 
Esta atividade foi realizada na aula utilizando o protocolo experimental descrito em anexo (anexo 2). 
A célula é constituída por um elétrodo de cobre mergulhado numa solução de sulfato de cobre(II) e 
um elétrodo de zinco, mergulhado numa solução de nitrato de zinco. A diferença de potencial criada 
foi de 0.647 V (figura 24). 
 
Figura 24 – Imagem recolhida da atividade experimental “Construção de uma Célula de Daniell” 
 
5.2.2. Construção de baterias caseiras  
Foi solicitado aos alunos que pesquisassem e planificassem a construção de uma bateria com 
materiais de uso diário. Registam-se alguns destes trabalhos: 
a) Construção de 2 células eletroquímicas associadas em série e constituídas por batatas e 
elétrodos de moedas de cobre e pregos (ferro). A diferença de potencial criada permitiu por a 
calculadora a funcionar. 
 
Figura 25 – Calculadora em funcionamento com uma bateria constituída por batatas e elétrodos de moedas de cobre e 
pregos. 
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b) Construção e associação de 3 células eletroquímicas, constituídas por limas e elétrodos de cobre 
e zinco, gerando uma diferença de potencial de 2.87 V. 
 
Figura 26 – Bateria de limas e elétrodos de cobre e de zinco. 
 
c) Construção de uma associação em série de 3 células eletroquímicas, constituídas por elétrodos 
de zinco e cobre, mergulhados em coca-cola e gerando uma diferença de potencial de 2.90 V. 
 
Figura 27 – Bateria de coca-cola e elétrodos de cobre e de zinco. 
 
d) Construção de 3 células eletroquímicas associadas em série e constituídas por batatas e 
elétrodos de moedas de cobre e pregos (ferro) A diferença de potencial gerada foi de 0.80 V. 
 
Figura 28 – Bateria de batatas e elétrodos de moedas de cobre e pregos. 
 
e) Construção de 3 células eletroquímicas de alumínio-ar associadas em série, num eletrólito de 
água salgada e lixívia. A diferença de potencial gerada pôs o relógio em funcionamento. 




Figura 29 – Relógio em funcionamento, com uma bateria de alumínio-ar num eletrólito de água salgada e lixívia 
 
f) Construção de 2 células eletroquímicas associadas em série e constituídas por elétrodos de 
moedas de cobre e anilhas metálicas envolvidas num eletrólito de água salgada. A diferença de 
potencial gerada foi de 0.448 V. 
 
Figura 30 – Bateria de moedas de cobre e anilhas de metal, envolvidas em água salgada 
 
g) Construção de várias baterias para concluir qual a que gera maior diferença de potencial. Para 
tal, os alunos construíram 5 baterias diferentes, usando o mesmo tipo de elétrodos (cobre e clips) 
mergulhados em diferentes eletrólitos (figura 31). Na tabela 5 apresentam-se os valores da 
diferença de potencial gerada pelas diferentes baterias. 
 
Tabela 5 – Diferença de potencial obtida em função do eletrólito utilizado 
Eletrólito V (V) 
Vinagre 1.200 
Coca-cola 1.086 
Sumo de limão 0.580 
Água salgada 0.399 
Água da torneira 0.167 
 
 




Figura 31 – “Qual a pilha mais eficiente?” – com elétrodos de cobre e clips, comparação da diferença de potencial 
gerada por pilhas diferentes 
 
5.3. Eletrólises 
A abordagem da conversão da energia elétrica em energia química no ensino básico tem 
obrigatoriamente uma componente experimental. 
No sétimo ano de escolaridade, no domínio “Transformaç es Físicas e Químicas”, os alunos devem 
identificar, no laboratório, ações que levam à ocorrência de transformações químicas por ação da 
eletricidade.  
No nono ano de escolaridade, os alunos devem descrever os efeitos térmico (efeito de Joule), 
químico e magnético da corrente elétrica. A eletrólise é realizada para verificar experimentalmente o 
efeito químico da corrente elétrica. Neste sentido, foram desenvolvidas as seguintes atividades 
laboratoriais: 
 
5.3.1. Eletrólise do cloreto de cobre(II)  
Esta atividade foi realizada nos sétimo e nono anos de escolaridade, utilizando para o efeito 
diferentes protocolos experimentais, que se encontram descritos em anexo (anexos 3 e 4).  
A célula eletrolítica é constituída por dois elétrodos de grafite, mergulhados numa solução aquosa 
de sulfato de cobre(II). Após a montagem do circuito os alunos puderam verificar que havia 
passagem de corrente elétrica uma vez que a lâmpada acendia e observar a libertação do cloro 
gasoso num elétrodo e a deposição do cobre no outro (figura 32). 
 




Figura 32 – Imagem recolhida da atividade experimental “Eletrólise do cloreto de cobre(II)” 
 
5.3.2. Eletrólise da água  
Esta atividade foi realizada no sétimo ano de escolaridade, utilizando o protocolo experimental 
descrito em anexo (anexo 5). 
A eletrólise é realizada num voltâmetro, onde se coloca uma solução aquosa muito diluída de ácido 
sulfúrico (figura 33). Os alunos puderam observar a libertação de bolhas gasosas nos tubos, os 
gases hidrogénio e oxigénio. 
 
 
Figura 33 – Imagem recolhida da atividade experimental “Eletrólise da água” 
 
6. Projeto “Laboratório Abertos” 
Nos últimos anos, os laboratórios são abertos para os alunos do 4º ano das escolas do 1º ciclo do 
agrupamento de escolas Professor João de Meira. Esta atividade, que se realiza no âmbito do 
programa das Jornadas Culturais, decorre geralmente durante a semana do Carnaval e é 
organizada pelos docentes de Ciências Físico-Químicas e de Ciências Naturais. 
No laboratório de Ciências Físico-Químicas os alunos têm a oportunidade de realizar/observar vários 
fenómenos físicos e químicos, sendo solicitados a encontrar uma explicação para os fenómenos 
observados. As respostas são orientadas por professores ou alunos do 9º ano. 
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Esta atividade é sempre esperada com muita expetativa pelos alunos de 1º ciclo: sabem que vão 
fazer “experiências”, que vão observar fenómenos muitas vezes inesperados e o resultado é sempre 
muito satisfatório. Durante uma manhã, transformam-se em pequenos cientistas, despertando a 
curiosidade e o gosto pela ciência. As imagens que se apresentam referem-se a algumas das 
atividades realizadas: 
  
Figura34– Dilatação de metais por aquecimento Figura 35 – Efeito da impulsão exercida por água 
destilada (o ovo deposita-se no fundo) e água salgada (o 
ovo flutua). 
  
Figura 36 – Montagem de um circuito elétrico para 
verificar a condutibilidade elétrica de alguns materiais. 
 Figura 37 – Escala musical construída em recipientes 
com diferentes colunas de ar 
  
Figura 38 – Efeito de Bernoulli – com o secador ligado o 
aluno consegue manter a bola no ar. 
Figura 39 - Mensagem Secreta - mudança de cor do 
cloreto de cobalto por aquecimento 
  




Figura 40 – Imagem virtual de um espelho côncavo 
 
 
Figura 41 – Adição de cores: obtenção da luz branca a 
partir das cores primárias azul, verde e vermelho 
7. Projeto “Comenius”  
Este projeto foi desenvolvido nos anos letivos 2011/12 e 2012/13, sob o tema“ Innovative Schools 
in the 21st Century”, onde alunos e professores tiveram a oportunidade de partilhar projetos, 
experiências e métodos inovadores aplicados nas escolas.  
Trata-se de uma iniciativa de âmbito europeu financiada pela Agência Nacional PROALV (Programa 
de Aprendizagem ao Longo da Vida) com a participação de vários países, onde o objetivo máximo é 
permitir aos alunos a troca de saberes, culturas e experiências. Pretende-se com este projeto 
melhorar as parcerias entre as escolas dos Estados-Membros da União Europeia, em termos 
qualitativos e quantitativos, incentivando a aprendizagem de línguas estrangeiras e desenvolvendo 
conteúdos, serviços, pedagogias e práticas inovadoras, baseados nas TIC. As atividades devem 
estar integradas nas atividades regulares das escolas, bem como nas atividades curriculares dos 
alunos, devendo estes estar envolvidos em todas as fases do projeto, incluindo a planificação, 
organização e avaliação de todo o processo. 
Neste projeto, coordenado pelo docente Jorge Carvalho, houve a parceria de escolas dos seguintes 
países: Áustria, Grécia, Holanda, Polónia, Portugal (com a participação de duas equipas, das 
escolas João de Meira e Martins Sarmento, de Guimarães) e Turquia. Os alunos comunicavam entre 
si, antes e depois dos encontros, via Moodle, Skype e Facebook, tendo isso fortalecidos os laços de 
amizade criados, que ainda perduram. Foi proporcionada, a alunos e professores, uma experiência 
única de aprendizagem e enriquecimento humano: o contacto com novas e muito diferentes 
culturas; com novas técnicas de ensino e temas, como impressoras 3D, robôs ou clickers em 
classes, tiveram um alto impacto sobre a motivação e aprendizagem de sucesso de todos os 
participantes. 
Ao longo de dois anos, os alunos trabalharam em conjunto com os professores na preparação dos 
encontros e de aulas inovadoras, apresentando-as em Inglês. 
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O primeiro encontro com alunos, realizou-se em Schawz, na Áustria, de 6 a 10 de março de 2012, 
com a participação de 15 alunos do 8º ano de escolaridade. A apresentação da atividade consistiu 
numa simulação do efeito de estufa, intitulada “Classroom Performance Assessment: a new 
approach (with clickers)”, onde foram aplicados métodos inovadores no ensino, nomeadamente 
avaliação dos conhecimentos dos alunos com recurso a comandos de votação (figura 42). Neste 
meeting participei como membro da equipa Comenius na preparação da atividade e no 
acompanhamento dos alunos a Schawz (anexo 6). 
 
 
Figura 42 - Imagens do encontro em Schawz, Áustria 
 
O segundo encontro com alunos decorreu em Guimarães, de 16 a 20 de Abril de 2013 e estiveram 
presentes 120 alunos e professores.  
O evento foi organizado pela escola onde leciono, em parceria com a escola secundária Martins 
Sarmento e estive envolvida na organização do evento, na preparação da atividade e 
acompanhamento dos intervenientes ao longo destes dias (anexo 7). Neste encontro, novamente 
várias atividades foram realizadas e apresentadas pelos diferentes países participantes e o tema 
apresentado pelos alunos, em Inglês, abordava conceitos de Física e Matemática utilizando uma 
mesa de bilhar: “Concepts of Physics and Mathematics using Billiard” (figura 43).  
 
 
Figura 43- Imagens do encontro em Guimarães, Portugal 
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8. Programa “Eco-Escolas” 
O programa Eco-escolas foi implementado em Portugal pela Associação Bandeira Azul da Europa 
[39] tendo início no ano letivo 1996/97. É um programa destinado preferencialmente às escolas do 
ensino básico e que pretende:  
- encorajar ações, reconhecer e premiar o trabalho desenvolvido pela escola na melhoria do seu 
desempenho ambiental, gestão do espaço escolar e sensibilização da comunidade.  
- estimular o hábito de participação envolvendo ativamente as crianças e os jovens na tomada de 
decisões e implementação das ações.  
- motivar para a necessidade de mudança de atitudes e adoção de comportamentos sustentáveis no 
quotidiano ao nível pessoal, familiar e comunitário.  
- fornecer formação, enquadramento e apoio a muitas das atividades que as escolas desenvolvem.  
- divulgar boas práticas e fortalecer o trabalho em rede a nível nacional e internacional. 
- contribuir para a criação de parcerias e sinergias locais na perspetiva de implementação da 
Agenda 21 local [39]. 
A escola deve adotar uma metodologia de trabalho inspirada na Agenda 21 que, articulando 
atividades de exploração de diversos temas, contribua para uma melhoria global do ambiente da 
escola e da comunidade. Esta metodologia consiste em 7 passos: constituição do Conselho Eco 
escolas; elaboração de uma auditoria ambiental; elaboração de um plano de ação; 
monitorização/avaliação de todo o processo; trabalho curricular; divulgação à comunidade; 
elaboração de um Eco-código.  
Este programa foi implementado na escola onde leciono em 2010/2011 e é coordenado pelas 
docentes Manuela Saavedra e Maria João Cotter, tendo a Escola conquistado, desde 2012, a 
Bandeira Verde Eco-Escolas [40]. 
Durante este período de tempo colaborei enquanto docente nas atividades propostas e na 
sensibilização dos alunos para as questões ambientais. Desde o início do ano letivo 2013/2014, 
participei mais ativamente como membro integrante do Conselho Eco-Escolas, na elaboração do 
plano de ação, na implementação das atividades e na sua divulgação (anexo 8). 
Ao longo do ano letivo 2013/2014 foram abordados os temas obrigatórios: água, resíduos, energia; 
o tema do ano foi a agricultura biológica e como escolha opcional foi tratado o tema espaços 
exteriores (anexo 9). 
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Para além das atividades previstas no plano de ação, a escola tem participado nas campanhas e 
desafios apresentados pela ABAE. No âmbito deste projeto desenvolveram-se, ao longo do ano letivo 
de 2013/2014 as seguintes atividades:  
 
i) Recolha de óleos alimentares 
Esta atividade é desenvolvida em parceria com o Ecomovimento desde o ano letivo de 2012/2013. 
Esta entidade colocou um oleão na escola, para recolha de óleos alimentares usados (OAU) e, por 
cada litro de óleo recolhido, o aluno preenche um cupão, havendo a atribuição de um prémio no 
final de cada período para o aluno que colocar maior quantidade de óleo no oleão. A escola é 
premiada com papel reciclado e detergentes ecológicos. 
 
ii) Recolha de tinteiros e toners  
Esta atividade está implementada desde o ano letivo 2010/2011, em parceria com a entidade AMG 
-recolha de tinteiros e toners. Durante este ano foram recolhidos inúmeros tinteiros e toners, mas 
apenas foram valorizadas 49 unidades, correspondendo a uma compensação monetária de 2,49 
euros. 
 
iii) Geração Depositrão  
Implementada desde 2010/2011, esta atividade consiste na recolha de resíduos elétricos e 
eletrónicos e de pilhas usadas e é fruto de uma parceria entre a ERP Portugal e o Programa Eco-
escolas (ABAE). No ano letivo de 2013/2014 foram recolhidos 430 Kg. 
 
iv) Roupas usadas não estão acabadas  
Fruto de uma parceria entre a H. SARAH – Trading, Lda. e o Programa Eco Escolas, esta atividade 
visa a recolha de roupa, calçado, brinquedos e material escolar. Foi colocado um roupão na escola, 
recipiente para recolha destes produtos durante o último período do ano letivo de 2013/2014, 
tendo sido preenchida 85% da capacidade deste recipiente. 
 
v) Projeto Europa Sustentável - Rota 2020 e Jornadas Ecológicas 
O Rota 2020 é um concurso inserido no projeto Europa Sustentável, dinamizado através de um jogo 
de tabuleiro didático, adaptado aos respetivos ciclos de escolaridade obrigatórios e cedido pela 
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Science4you. Estes jogos destinam-se a alunos do 1º ciclo, 2º ciclo, 3º ciclo do ensino básico e 
ensino secundário.  
Numa primeira fase, a escola dinamizou um torneio com a implementação destes jogos, em cada 
ciclo de escolaridade, ficando apuradas 2 equipas (uma de 2ºciclo e outra de 3º ciclo).  
As equipas vencedoras ao nível de escola participaram num torneio a nível distrital, tendo uma das 
nossas equipas, do 8º ano de escolaridade, conquistado o 1º lugar no seu escalão. Numa terceira 
fase foi realizada a Final Nacional, na Faculdade de Ciências da Universidade de Lisboa e os alunos 
vencedores no torneio a nível distrital foram acompanhados pela embaixadora desta atividade, a 
docente Cristina Paul, docente nesta escola. 
 
9. Projeto “Rios” 
Em Portugal, o Projeto Rios iniciou-se em 2006 e é promovido pelas seguintes entidades: 
Associação Portuguesa de Educação Ambiental (ASPEA); Associação de Professores de Geografia 
(APG); Liga para a Proteção da Natureza (LPN); Faculdade de Engenharia da Universidade do Porto 
(FEUP). A ASPEA é presentemente a responsável pela coordenação geral do projeto.  
O projeto "Rios" visa envolver a população em geral na conservação dos espaços fluviais e pretende 
dar resposta à alteração e deterioração da qualidade dos rios. Este projeto pretende ainda promover 
a curiosidade científica e implementar o método científico experimental, através da recolha e registo 
de informações e dados geográficos, físico-químicos, biológicos, eventos históricos, sociais e 
etnográficos, contribuindo assim para a melhoria do espaço estudado e da qualidade fluvial global 
[41].  
As escolas devem adotar e monitorizar 500 metros de um troço de um rio ou ribeira, de modo a 
promover a sensibilização da sociedade civil para os problemas e a necessidade de proteção e 
valorização dos sistemas ribeirinhos. Para auxiliar nesta tarefa é fornecido um kit didático [42]. 
Com o lema “Adote um Rio ou Ribeira, perto de si…” este projeto foi implementado na escola E.B. 
2,3 João de Meira durante o ano letivo 2010/2011 em parceria com a Câmara Municipal de 
Guimarães, representada pela engenheira Susana Marreiros. O troço de rio adotado foi localizado 
na ribeira de Couros.  
Os alunos e docentes envolvidos no projeto assistiram a uma primeira palestra sobre a importância 
da preservação da água e dos rios, “Ribeira de Couros – diagnóstico e fotografia”, ministrada por 
Manuel Fernandes e José Cunha, representantes deste projeto e realizada na Escola EB 2, 3 João 
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de Meira, no dia 23 de Fevereiro de 2012. Esta palestra foi apresentada com o objetivo de servir de 
ponto de partida para o desenvolvimento do estudo decorrente deste projeto.  
Aos alunos participantes foi distribuída uma carta topográfica do percurso da ribeira de Couros, e 
estes adotaram um troço perto da escola para monitorização. Para isso, realizou-se uma primeira 
saída de campo ao troço adotado, com o objetivo de realizar registos e obter documentação 
fotográfica sobre os vários itens que constam nas fichas.  
Com os resultados e material obtidos, os alunos das turmas participantes elaboraram um painel 
com os registos fotográficos, acompanhados de reflexões que entenderam como pertinentes. Este 
painel passou a fazer parte de uma exposição itinerante, composta pelas escolas do concelho de 
Guimarães que aderiram ao projeto.  
 
10. Outras atividades extracurriculares 
10.1. Organização de visitas de estudo 
As visitas de estudo são uma mais-valia no processo de aprendizagem e na relação entre 
professores e alunos, sendo um motor de motivação para o ensino de Física e da Química, em 
particular. Acresce ainda a importância destas viagens pelo facto de possibilitarem a novidade e o 
conhecimento a alunos que de outro modo não teriam oportunidade de o fazer. Neste sentido, 
participei na organização e acompanhamento dos alunos nas seguintes visitas: 
 
Ano letivo 1997/1998 – escola EB 2,3 de S.Torcato 
-Visita ao museu da Ciência, em Lisboa, para alunos de 9º ano, com a duração de 2 dias. 
 
Ano letivo de 1998/1999 – escola EB 2,3 D Afonso Henriques 
Ano letivo de 2003/2004, – escola EB 2,3 de Pevidém 
Ano letivo de 2010/2011 – escola EB 2,3 João de Meira 
-Visita ao Exploratório, em Coimbra, para alunos de 9º ano, com a duração de 1 dia. 
 
Ano letivo de 1999/2000 – escola EB 2,3 Egas Moniz 
-Visita à serra da Estrela para os alunos de 8º ano, com a duração de 2 dias 
-Visita interdisciplinar a Lisboa, para alunos do 9º ano, com a duração de 3 dias. 
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Ano letivo de 2001/2002– escola EB 2,3 de Urgezes 
-Visita à Universidade de Trás-os-Montes e Alto Douro, para alunos do 8º ano, com a duração de 1 
dia. 
 
Ano letivo de 2002/2003 – escola EB 2,3 de Pevidém 
-Visita ao Planetário, no Porto e Parque Biológico de Vila Nova de Gaia, para alunos do 7º ano, com 
a duração de 1 dia. 
 
Ano letivo de 2008/2009 – escola EB 2,3 de Pevidém 
-Visita ao Visionarium, para alunos de CEF “Canalizaç es”, com a duração de 1 dia. 
 
Anos letivos 2010/2011 e 2013/2014 – escola EB 2,3 João de Meira 
-Visita ao Centro de Multimeios de Espinho, para os alunos de 7º ano de escolaridade, com a 
duração de 1 dia. 
 
10.2. Olimpíadas da Química Júnior 
Participação na 1ª edição das Olimpíadas da Química Júnior, no ano letivo de 2004/2005, com 
alunos do 9º ano da escola EB 2,3 de Pevidém, com a obtenção do 1º lugar (mais informação está 
disponível no site do Departamento de Química da Universidade do Minho) [43]. 
 
10.3. Astrofesta 
Desde o ano letivo 2012/2013 que esta atividade é realizada na escola para os alunos de 7º ano, 
uma vez que é neste ano de escolaridade que se leciona o tema Espaço. Consiste na observação do 
céu noturno, em geral e da Lua e de Vénus, em particular. A observação com telescópio permite 
ainda trabalhar competências no seu manuseamento, como a altura e azimute das estrelas. Há 
ainda a visualização de um filme e um jantar convívio com alunos e professores de Físico-Química. 
A adesão dos alunos a esta atividade é muito grande, apesar de ser realizada de noite e não ter 
caráter obrigatório. 
Nas Jornadas Culturais que decorrem ao longo do ano, há ainda sessões num planetário portátil 
destinadas, em particular, aos alunos de 4º ano. 
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Parte III – ESTÁGIOS E AÇÕES DE FORMAÇÃO 
 
As ações e estágios realizados no decorrer da carreira docente contribuíram para aprofundar e 
melhorar o desempenho e atualizar o conhecimento científico na área lecionada, bem como 
otimizar a utilização das novas tecnologias como ferramentas atuais e aliciantes para os alunos. A 
realização de atividades experimentais e o recurso às novas tecnologias são ferramentas valiosas 
para a compreensão dos fenómenos físicos e químicos e uma mais-valia como recurso pedagógico, 
quer na demonstração dos conteúdos lecionados (por permitir a verificação de dados teóricos), quer 
na introdução de novos conteúdos, sendo uma fonte de motivação para os alunos e despertando a 
sua curiosidade científica. 
Enquanto membro de uma comunidade educativa, frequentaram-se ainda ações que permitiram 
desenvolver e otimizar outras competências transversais a todos os docentes e que se prendem 
com outro tipo de cargos que se exerce numa escola e/ou otimizar as relações interpessoais. 
Assim, descreve-se de seguida as participações nas ações, organizadas por domínios e por ordem 
cronológica e apresentam-se os certificados de participação em anexo. 
 
11. Formação científico – didática 
11.1. Química da Atmosfera: compreensão da poluição atmosférica 
Ação de formação, com a duração de 25 horas, organizada pelo departamento de Química da 
Faculdade de Ciências da Universidade do Porto, ministrada pelo formador Joaquim Carlos Esteves 
da Silva e decorreu entre 8 e 17 de julho de 2002. Esta ação foi acreditada com 1 crédito por este 
departamento (anexo 10). 
Na componente teórica esta ação incidiu sobre a composição e fenómenos químicos que ocorrem 
nas várias camadas da atmosfera, sendo elucidativa sobre a relação entre os produtos poluentes e  
o clima, chuvas ácidas e diminuição da espessura da camada de ozono estratosférico. 
No decurso da componente laboratorial os formandos tiveram a oportunidade de praticar um 
conjunto de atividades relacionadas com a determinação de uma dada espécie química no ar e 
elaboração do respetivo relatório. A atividade realizada intitulou-se “Determinação de Formaldeído 
na Atmosfera” e consistiu na montagem de uma metodologia de análise química para a 
quantificação de formaldeído na atmosfera.  
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11.2. Medição e Grafismo no Ensino Experimental da Física e da Química 
Oficina de formação organizada pelo Centro de Formação Francisco de Holanda e ministrada pelo 
formador António Martins de Sousa Bessa, realizada na Escola Secundária Francisco de Holanda, 
em Guimarães, com a duração de 25 horas presenciais e 25 horas de trabalho autónomo, decorreu 
entre 2 de fevereiro e 7 de março de 2006. Esta ação de formação foi acreditada com 2 créditos 
por este centro de formação (anexo 11). 
Esta ação permitiu a aquisição de conhecimentos técnicos e novas competências que contribuíram 
para a criação e tratamento de resultados com a utilização da calculadora gráfica e a nível 
informático com simulações virtuais, permitindo a implementação de estratégias de ensino mais 
adequadas e assim promovendo o ensino experimental da Física e da Química. 
No decurso desta ação e no âmbito da sua modalidade, foi aplicado em contexto educativo o 
protocolo desenvolvido numa das sess es. O tema escolhido foi “Circuitos Elétricos” e destinou-se a 
uma aula experimental do 9º ano de escolaridade. As turmas foram divididas em grupos e 
realizaram a atividade experimental com elaboração do respetivo relatório. Foi ainda utilizado 
posteriormente o programa informático VirtuaLab, com exploração dos conceitos verificados 
experimentalmente.  
Esta ação permitiu atingir objetivos muito concretos: adquirir novas competências no processo de 
ensino/aprendizagem; melhorar o meu desempenho na planificação e realização de aulas 
experimentais; conhecer e implementar software na medição de grandezas e tratamento de dados 
experimentais; contribuir para a atualização e melhor desempenho enquanto docente de Física e de 
Química. 
 
11.3. O ensino experimental da Física e da Química com o apoio das novas tecnologias 
Oficina de formação organizada pelo Centro de Formação Martins Sarmento e ministrada pelos 
formadores António Martins de Sousa Bessa e António Jorge da Costa Morgado Martins, realizada 
na escola EB 2,3 João de Meira, com a duração de 25 horas presenciais e 25 horas de trabalho 
autónomo, decorreu entre 12 de abril e 7 de junho de 2013, tendo obtido classificação de Excelente 
(10 valores) (anexo 12). 
A promoção do ensino experimental das ciências e a análise e tratamento dos respetivos resultados, 
na perspetiva das práticas didáticas das disciplinas específicas da área das ciências experimentais, 
como é o caso da Física e da Química, exige o domínio de técnicas experimentais e de algumas 
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ferramentas que não integravam a formação inicial dos professores das escolas básicas e 
secundárias.  
Esta ação teve como principal objetivo colmatar essas lacunas, fornecendo aos professores 
conhecimentos técnicos que lhes permitam criar e tratar resultados experimentais usando software 
informático e calculadoras gráficas. 
Ao longo das várias sessões, teóricas e práticas, foram abordadas e utilizadas técnicas avançadas 
de recolha e tratamento de dados – apoiadas, por exemplo, no uso de sensores de aquisição 
automática de dados, utilização da calculadora gráfica, exploração do programa “Modelus” para 
criar simulações virtuais de atividades de laboratório ou do quotidiano, pesquisa e exploração de 
Appletes Java da Internet com interesse para o ensino da Física e da Química. Estas atividades 
foram aplicadas em contexto escolar e os trabalhos foram apresentados pelos formandos na última 
sessão.  
 
11.4. Compostagem no Jardim de Aromas 
Atividade organizada na escola EB 2,3 João de Meira pela docente Maria João Cotter, no dia 18 de 
Março de 2011, com a duração de 3 horas e tendo como objetivos: dar a conhecer o projeto Jardim 
de Aromas, que visa promover a substituição do condimento sal por ervas aromáticas e incentivar a 
substituição de adubos químicos por adubos naturais – compostagem. Foram abordados os 
malefícios do excesso de sal na alimentação e ilustrado como se pode construir um compostor 
doméstico (anexo 13). 
 
11.5. Um olhar sobre o tempo e a relatividade restrita 
Ação de formação promovida pela Raiz Editora, ministrada pelo formador Luís Cunha e realizada na 
Universidade do Minho, em Guimarães, no dia 27 de fevereiro de 2012, com a duração de 3 horas 
(anexo 14). 
Esta ação permitiu recordar e aprofundar conhecimentos sobre a teoria da relatividade, abordando 
e comparando a relatividade clássica com a relatividade restrita de Einstein. A partir dos postulados 
de Einstein analisaram-se vários exemplos que refletem as consequências desta teoria; 
simultaneidade de acontecimentos, dilatação do tempo e contração de comprimentos. 
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11.6. Luz e Som – Como ultrapassar as dificuldades dos alunos? 
Ação de formação organizada pela editora Santillana, ministrada pelo formador Adriano Sampaio e 
Sousa, realizada na escola EB 2,3 João de Meira, no dia 16 de janeiro de 2014, com a duração de 
3 horas (anexo 15). 
Nesta ação, e para os temas Luz e Som, após a análise de várias conceções prévias e alternativas 
que normalmente os alunos apresentam antes de lecionados estes conteúdos, foram sugeridas e 
exploradas várias atividades experimentais, aplicações virtuais e visualizações do Youtube, 
ferramentas promotoras de uma abordagem concetual no ensino, oposta à abordagem tradicional e 
expositiva dos conteúdos, menos eficaz na superação das dificuldades dos alunos e na alteração 
das conceções alternativas.  
 
12. Formação na área das tecnologias de informação e comunicação (TIC) 
12.1. A Imagem Como Ferramenta Educativa 
Oficina de formação organizada pelo Centro de Formação Francisco de Holanda e ministrada pelo 
formador Rui Walter Pires Afonso, realizada na escola EB 2,3 de Pevidém, com a duração de 30 
horas, decorreu entre 20 de Abril e 22 de Junho 2004. Esta ação de formação foi acreditada com 
2,2 créditos por este centro de formação (anexo 16). 
A imagem é uma ferramenta importante a utilizar no contexto educativo, na medida em que 
favorece a retenção da mensagem a transmitir e aumenta a eficácia do processo de 
ensino/aprendizagem, por promover a motivação e a atenção dos alunos. 
As sessões tiveram duas componentes: uma componente teórica, em que foram abordados os 
conteúdos programáticos - apresentações em PowerPoint; tratamento da imagem em Photo Editor; 
importância da imagem na transmissão de informação e recomendações para a utilização correta 
da cor; uma componente prática, com a aplicação dos conteúdos teóricos abordados. Ainda no 
decurso desta ação foram elaborados documentos didáticos com aplicação no contexto educativo, 
posteriormente apresentados pelos formandos na última sessão. O trabalho realizado consistiu 
numa apresentação em PowerPoint sobre o Plano de Evacuação da Escola. Nesta altura, era 
comum fazer simulacros de incêndio nas escolas e os membros da comunidade educativa tinham 
que, previamente, conhecer o percurso, sinalética e procedimentos a adotar em caso de incêndio. 
Este trabalho foi elaborado e disponibilizado na escola, no sentido dos docentes poderem tomar 
conhecimento e informar os alunos sobre esses procedimentos.  
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12.2. Utilização das TIC nos processos de ensino/aprendizagem – plataforma Moodle 
Oficina de formação organizada pela Escola Superior de Educação de Fafe, realizada em 2011 na 
Escola Superior de Educação de Fafe, com a duração de 25 horas e tendo obtido classificação de 
Excelente (9,5 valores). Esta ação de formação foi acreditada com 2 créditos pela Escola Superior 
de Educação de Fafe (anexo 17). 
As plataformas de e-learning como a Moodle, são ferramentas informáticas que atuam atualmente 
como veículos de suporte (complementares) muito utilizados no processo de ensino pois permite 
que a interação pedagógica docente-alunos possa extravasar o espaço da aula. Neste amplo 
contexto espaço – temporal permite, quando utilizado no ensino: ser apelativo para os alunos, 
facilitar a produção, organização e distribuição de conteúdos, facilitando a comunicação 
professor/aluno; ser um instrumento de avaliação de alunos e um suporte tecnológico eficaz para a 
disponibilização de conteúdos. Tem como limitações principais a necessidade de o aluno e o 
professor disporem de acesso à internet, exigindo a ambos o domínio de outras ferramentas 
informáticas exigidas para a produção de conteúdos, o que envolve uma aprendizagem e aquisição 
de outras competências.  
A frequência desta ação permitiu explorar estas potencialidades, aplicadas em contexto escolar: na 
distribuição de conteúdos, na divulgação de artigos científicos e notícias pertinentes; no 
esclarecimento de dúvidas no chat e fórum e ainda para entrega de trabalhos dos alunos. Na minha 
experiência enquanto docente, esta aprendizagem estreitou a minha comunicação com os alunos 
fora da sala de aula, permitindo em tempo real e substituindo a presença física, informar, 
esclarecer, debater ideias, sugerir.  
 
12.3. A Utilização de Tecnologias de Informação e Comunicação na Exploração do Domínio «Terra 
no Espaço»: Ciências Físico-Químicas, 7º ano 
Ação de divulgação promovida pela Porto Editora e ministrada pelo formador Duarte Nuno Januário, 
realizada no Hotel de Guimarães, no dia 17 de Janeiro de 2012 e com a duração de 2 horas (anexo 
18). 
A unidade temática “Espaço” é sempre muito aliciante para os alunos. A utilização das TIC ajuda a 
potenciar este interesse e permite ainda recorrer a simulações de situações que fisicamente seria 
impossível presenciar. Nesta ação, foram abordadas aplicações para exploração deste tema.  
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12.4. Utilização de Recursos Educativos Digitais (RED) na implementação das novas Metas 
Curriculares de Físico-Química de 8º ano 
Ação de formação promovida pela Porto Editora, ministrada pelo formador Duarte Nuno Januário e 
realizada no Hotel Templo, em Braga, no dia 8 de fevereiro de 2014 e com a duração de 3 horas 
(anexo 19).  
Esta ação teve como objetivos: divulgar as vertentes experimentais das novas metas curriculares 
nos temas Luz e Som, bem como dar a conhecer e explorar recursos educativos digitais nas aulas 
de Físico-Química, no sentido de tornar as aulas mais aliciantes e motivar os alunos.  
 
13. Formação pedagógica 
13.1. Estudo Acompanhado: da reflexão à intervenção pedagógica 
Ação de formação organizada pelo Centro de Formação Martins Sarmento e ministrada pela 
formadora Ana Sofia Marques Melo, realizada na escola EB 2,3 Gil Vicente, com a duração de 25 
horas, decorreu entre 27 de Setembro e 16 de outubro de 2002. Esta ação de formação foi 
acreditada com 1 crédito por este centro de formação (anexo 20).  
A inclusão da área disciplinar Estudo Acompanhado no plano curricular dos 2º e 3º ciclos surgiu “ 
…visando a aquisição de competências que permitam a apropriação pelos alunos de métodos de 
estudo e de trabalho e proporcionem o desenvolvimento de atitudes e de capacidades que 
favoreçam uma cada vez maior autonomia na realização das aprendizagens” [44]. 
Na prática, e quando implementada em contexto escolar, esta área suscitou algumas dúvidas sobre 
a sua finalidade e princípios orientadores. Os professores deveriam ajudar os alunos na 
consolidação dos conteúdos? Deveriam ajudar na resolução dos trabalhos ou exercícios propostos 
nas disciplinas? 
Esta ação permitiu obter respostas e dissipar dúvidas, possibilitando um real entendimento do papel 
do professor nesta área e ainda a implementação de estratégias de intervenção pedagógica.  
Os temas abordados incidiram sobre a definição e organização de técnicas e métodos de estudo e 
ainda uma seleção de atividades e estratégias para implementação em contexto de sala de aula. 
Por exemplo, como fazer resumos e apontamentos, esquemas, fazer um levantamento sobre as 
rotinas diárias dos alunos e elaboração de um horário de estudo, entre outras. Assim, permitiu 
facilitar o papel do professor enquanto agente promotor do saber fazer, de forma a promover a 
autonomia no estudo por parte dos alunos.  
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13.2. As Necessidades Educativas Especiais à luz da nova realidade organizativa 
Ação de formação realizada na escola EB 2,3 de Pevidém, no dia 9 de Janeiro de 2007 com a 
duração de 3 horas (anexo 21).  
No âmbito da formação académica, que incidiu sobre as áreas da psicologia, metodologias e 
didáticas, não foram incluídos os conteúdos relacionados com a inclusão de alunos com 
necessidades educativas especiais. Esta ação permitiu aprofundar conhecimentos sobre as práticas 
educativas adequadas a estes alunos, nas medidas a implementar ao nível das estratégias, 
metodologias e avaliação, de acordo com o perfil do aluno. Nesta mesma ação foi ainda exposta 
uma abordagem sobre o enquadramento legal na implementação destas medidas. 
 
13.3. Cursos de Educação e Formação: Orientações Técnico - Pedagógicas e Construção Curricular 
Sessão de trabalho no âmbito da Iniciativa Novas Oportunidades, realizada no dia 18 de Novembro 
de 2008 na escola EB 2,3 de Pevidém, com a duração de 3 horas (anexo 22).  
Esta formação teve como objetivo orientar e informar sobre o funcionamento e diretrizes previstas 
para os cursos de educação e formação. Na qualidade de docente e diretora de um destes cursos 
foi primordial a minha preparação para o desempenho deste cargo.  
 
13.4. Educação para a Saúde: A Educação Sexual em Meio Escolar - partilha de experiências 
Seminário realizado na Universidade do Minho em Guimarães, no dia 16 de Julho de 2010, durante 
um dia, e ministrado pela docente Manuela Nunes, responsável pela coordenação do Gabinete para 
a Saúde da escola EB 2,3 João de Meira (anexo 23).  
Na primeira parte desta formação, alguns convidados intervieram, tendo sido abordados temas 
como a gravidez na adolescência e a análise das estatísticas nacionais e do concelho, o tabagismo - 
prevenção e abordagens em meio escolar e abusos sexuais – e ainda formas de prevenção e de 
consciencialização dos jovens sobre os perigos do uso indevido da Internet.  
Na segunda parte, uma escola convidada partilhou o trabalho desenvolvido nesta área, com a 
apresentação das atividades implementadas e, por fim, interveio a docente responsável pelo evento, 
abordando o tema Educação Sexual no seu sentido lato e estratégias a implementar em contexto 
escolar, uma vez que é uma área transversal a todas as disciplinas.  
Parte III – Estágios e ações de formação 
64 
 
13.5. Interação Pedagógica e Construção da Disciplina 
Ação de formação organizada pela escola EB 2,3 João de Meira, ministrada pela formadora Emília 
Monteiro e realizada nesta escola no dia 15 de Maio de 2013, com a duração de 3 horas (anexo 
24).  
Esta sessão teve como principal objetivo ajudar a otimizar a construção das relações pedagógicas 
entre professores e alunos e dotar os docentes de instrumentos para a prevenção e resolução de 
situações de conflito. Numa primeira abordagem, foram analisados os conceitos e tipos de 
indisciplina. Foram ainda debatidos os fatores que levam à indisciplina, a necessidade de mediação 
na gestão de conflitos e as características do agressor e da vítima numa situação de bullying.  
 
13.6. III Encontro Temático: Partilha de Experiências, alusivo ao tema «Articulação no Ensino 
Básico» 
Palestra ministrada pelo formador Manuel Vítor Gonçalves Leite, realizado na escola E. B. 2,3 João 
de Meira no dia 24 de Maio de 2013 com a duração de 3 horas (anexo 25). 
Esta ação permitiu uma reflexão sobre o que é a articulação; os vários tipos de articulação e a 
necessidade de compreender que não nos podemos restringir à articulação curricular. Houve a 
participação de escolas convidadas, que partilharam as suas experiências e conceções sobre o que 
é, afinal, articular.  
 
13.7. Boas práticas para uma educação positiva 
Oficina de formação organizada pelo Centro de Formação Martins Sarmento e ministrada pelas 
formadoras Ana Luísa Teixeira e Manuela Nunes, realizada na escola EB 2,3 João de Meira, com a 
duração de 25 horas presenciais e 25 horas de trabalho autónomo, decorreu entre 12 de abril e 25 
de junho de 2014, tendo obtido a classificação de Muito Bom, 8,9 valores (anexo 26). 
No sentido de promover o bom relacionamento entre alunos e alunos e docentes, esta ação 
pretendia que se alcançassem objetivos como: conhecer os principais fatores de risco/causas da 
indisciplina; reconhecer a importância do elogio como gerador de comportamentos positivos e a 
necessidade de centrar a correção no comportamento e não na pessoa; promover a assertividade 
no relacionamento com alunos que apresentam problemas de comportamento; identificar, 
caraterizar e intervir em situações de violência/bullying. 
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14. Formação na área das relações interpessoais  
A inclusão e descrição do conjunto de atividades a seguir descritas foi fundamentada pela 
importância de o docente dever possuir competências sociais adequadas à gestão das relações que 
são estabelecidas nos diversos contextos existentes no desempenho das funções de docente. Estas 
competências desenvolvem-se no ambiente de sala de aula, nas atividades extracurriculares e 
também nas outras ações envolvendo a relação com outros docentes, funcionários e também 
encarregados de educação.  
 
14.1. Relações Interpessoais 
Ação de formação organizada pelo subdepartamento de Educação Física da escola EB 2,3 João de 
Meira, realizada nesta escola, no dia 2 de Março de 2012, com a duração de 3 horas (anexo 27). 
Nesta ação desenvolveram-se diversas dinâmicas de grupo, no sentido de melhorar as relações 
interpessoais entre pares, dotando ainda os docentes de ferramentas para implementação nas suas 
aulas e assim promover o bom relacionamento entre os alunos. 
Foram realizados vários jogos: exercícios de socialização, de expressão facial/gestual, de destreza 
mental e jogos de equipa.  
 
14.2. Palavras com sentido 
Tertúlia temática orientada pela psicóloga Teresa Silva, realizada na escola EB 2,3 João de Meira no 
dia 5 de Junho de 2012, com a duração de 3 horas (anexo 28).  
Nesta ação foi abordada a importância da comunicação nas relações interpessoais: os elementos 
da comunicação, a utilização de linguagem verbal e não verbal quando comunicamos e a sua 
importância na passagem da mensagem.  
Foram realizados vários exercícios práticos ilustrativos de que a mensagens emitidas e recebidas 
nem sempre são iguais e, como tal, condicionantes de uma comunicação eficaz.  
 
14.3. Coaching Organizacional 
Seminário organizado pela equipa do Plano de Melhoria da escola EB 2,3 João de Meira, ministrado 
pela formadora Paula Melo e realizado nesta escola, no dia 20 de fevereiro de 2013, com a duração 
de 3 horas (anexo 29). 
Este seminário teve como objetivo informar sobre as funções de um coach (motivador) e de um 
coachee (motivado). A formadora abordou esta dinâmica empresarial como motor do 
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desenvolvimento de um trabalho de excelência e de satisfação pessoal para os docentes e que pode 
ser aplicado nas escolas em geral e na sala de aula, em particular. Concluiu que o papel do 
professor enquanto coach deve ser no sentido de ajudar o aluno a delinear e atingir os seus 
objetivos e transformar os problemas em desafios.  
 
15. Outras formações 
Nesta secção enumeram-se as atividades que, não correspondendo a qualquer das tipologias 
anteriormente apresentadas, foram relevantes para a aquisição de competências transversais 
importantes para a melhoria do desempenho das funções de docente. 
 
15.1. O Novo Acordo Ortográfico 
i) Ação de formação organizada pelo subdepartamento de Língua Portuguesa, ministrada pelo 
formador João Ferreira e realizada no dia 9 de Dezembro de 2010 na escola EB 2,3 João de Meira, 
com a duração de 3 horas (anexo 30). 
 
ii) Oficina de formação organizada e ministrada na escola EB 2,3 João de Meira, pelas docentes 
Maria da Graça Vasconcelos, Teresa Ribeiro e Lígia Fernandes, no dia 20 de Outubro de 2011, com 
a duração de 3 horas (anexo 31). 
 
A introdução do acordo ortográfico e as novas regras de grafia é um desafio ainda presente no 
quotidiano de muitos docentes. Estas duas ações foram promovidas no sentido de informar sobre o 
contexto histórico dos sucessivos acordos ortográficos entre os países PALOP ao longo dos anos e 
sobre a aplicação das novas regras de grafia na Língua Portuguesa previstas neste acordo e 








A elaboração deste relatório contribuiu, sob o ponto de vista científico, para a atualização e 
aprofundamento dos meus conhecimentos na área da Eletroquímica, resultado de um trabalho de 
pesquisa e de revisão bibliográfica  
A descrição do trabalho desenvolvido ao longo da carreira docente incidiu sobre as atividades e 
projetos implementados e a formação realizada nas várias vertentes que foram apresentadas. A 
participação e a realização dos projetos constituíram uma mais-valia no percurso escolar do aluno, 
pois contribuíram para o respetivo processo de aprendizagem e promoveram o seu desenvolvimento 
enquanto cidadão crítico e ativo.  
A formação contínua realizada permitiu o desenvolvimento de várias competências enquanto 
docente e membro de uma comunidade educativa: a atualização do conhecimento científico, a 
adaptação a novas realidades e ao uso das novas tecnologias, instrumento valioso no ensino das 
ciências; enquanto agente educativo, na compreensão das atitudes e da realidade social que 
acompanham o aluno, no sentido de otimizar as relações pessoais que se estabelecem ao longo do 
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Anexo 1 - Tabelas da leitura e tratamento de dados 
Parte I Parte II 
Tempo/h Circuito A Circuito B Circuito C Circuito D Circuito E Lâmpada 
U / V I / mA U / V I / mA U / V I / mA U / V I / mA U / V I / mA U / V 
0,0 3,300 32,200 1,593 15,530 1,569 15,170 1,567 27,491 1,548 86,000 1,541 
2,5 3,150 30,800         1,412 24,772 1,278 71,000   
5,0 3,080 30,200 1,504 14,840 1,468 14,370 1,377 24,158 1,227 68,167   
7,5 3,020 29,600 1,484 0,000 1,437 0,000         1,067 
11,5 2,960 0,000                 1,007 
21,0     1,430 14,240 1,358 13,500         0,924 
23,5 2,820 28,400 1,424 0,000 1,350 0,000         0,184 
25,0 2,840 0,000                 0,123 
26,0     1,418 0,000 1,344 0,000 1,290 22,632 0,104 5,778 0,100 
28,0 2,840 0,000         1,280 22,456 0,100 5,556 0,080 
28,5     1,415 0,000 1,336 0,000 1,270 22,281 0,095 5,278   
30,0 2,830 28,200         1,264 22,175 0,087 4,833   
31,5 2,820 0,000         1,261 22,123 0,077 4,278   
32,5     1,409 13,760 1,320 12,010     0,000 0,000 0,000 
45,5     1,376 13,690 1,201 12,240 1,165 20,439       
47,0     1,369 0,000 1,224 0,000 1,144 20,070       
49,0 2,750 0,000         1,136 19,930       
50,0     1,372 13,650 1,253 12,190 1,113 19,526       
52,0     1,365 13,600 1,219 12,400 1,089 19,105       
53,5     1,360 0,000 1,240 0,000 1,060 18,596       
55,5 2,750 0,000         0,569 9,982       
71,0     1,328 0,000 1,187 0,000 0,476 8,351       
71,5 2,690 0,000         0,046 0,807       
77,5     1,323 0,000 1,174 0,000 0,000 0,000       
82,0 2,680 0,000                  
93,5     1,310 13,000 1,040 9,400           
102,0 2,640 26,200 1,300 0,000 0,940 0,000           
112,0 2,620 0,000                   
122,0     1,279 0,000 0,670 0,000           
124,0 2,590 0,000                   
132,0     1,272 12,390 0,033 0,090           
144,0     1,239 0,000 0,009 0,000           
147,0         0,000 0,000           
175,0 2,530 0,000                   
195,0     1,093 0,000               
223,0 2,360 22,500                   
241,5 2,250 0,000                   
243,0     0,900 8,500               
261,5     0,850 0,000               
270,5 2,140 21,200                   
276,5 2,120 20,800                   
289,5 2,080 0,000                   
290,5     0,006 0,000               
296,5     0,000 0,000               
305,5 1,990 18,300                   
355,5 1,830 17,500                   
391,5 1,750 17,040                   
411,0 1,704 16,030                   
436,5 1,603 14,480                   
459,0 1,448 11,800                   
481,5 1,180 9,800                   
505,0 0,980 9,800                   
514,0 0,309 3,090                   
536,0 0,182 1,820                   
567,0 0,160 1,600                   
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Anexo 2 – Protocolo experimental da atividade laboratorial “Construção da Célula de Daniell” 
 
               ESCOLA E.B. 2-3 JOÃO DE MEIRA – GUIMARÃES 
 
CIÊNCIAS FÍSICO-QUÍMICAS – 9º ANO  
 
ATIVIDADE LABORATORIAL: Construção de um gerador eletroquímico - Célula de Daniell 
 
1. Objetivos de aprendizagem: 
 
- Observar o funcionamento de uma célula eletroquímica. 




 Numa reação de oxidação-redução há transferência de eletrões entre os reagentes. A espécie que 
cede eletrões designa-se por oxidante e a que recebe eletrões, por redutor. Se esta reação ocorre quando 
os agentes oxidante e redutor estão em contacto, os eletrões são transferidos diretamente do agente 
redutor  para o agente oxidante. Se os separarmos fisicamente, a transferência eletrónica pode realizar-se 
através de um meio condutor exterior. À medida que a reação progride, produz-se um fluxo contínuo de 
eletrões dando origem a uma corrente elétrica. 
O dispositivo usado experimentalmente para produzir corrente elétrica a partir de uma reação de 
oxidação-redução espontânea designa-se por  célula  ou pilha eletroquímica. 
 A célula  de Daniell é um exemplo de uma célula eletroquímica, usando a reação entre o cobre e o 







 Mergulha-se uma barra de cobre numa solução aquosa de sulfato de cobre(II)  e  uma barra de zinco 
numa solução aquosa de sulfato de zinco(II) .  As barras de zinco e cobre são chamadas elétrodos. Estas 
espécies estão ligadas por um fio condutor externo que conduz os eletrões.  
 Por definição, o elétrodo em que ocorre oxidação( perda de eletrões) designa-se por ânodo e o 
elétrodo em que ocorre  redução(ganho de eletrões) designa-se por cátodo. Assim, o elétrodo de cobre 
(cátodo) funciona como polo positivo da pilha e atrai eletrões do elétrodo de zinco (ânodo), que funciona 
como polo negativo. Estes eletrões passam através do circuito externo. 
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 Assim que o elétrodo de cobre recebe electrões, os iões Cu
2+
 presentes na solução de sulfato de 
cobre aproximam-se do elétrodo de maneira a equalizar as cargas negativas. Quando os iões Cu
2+
 alcançam 
a superfície do cobre recebem dois electrões, depositando-se no elétrodo sob a forma de metal. Por sua 
vez, por cada ião de cobre depositado, um ião Zn
2+
 é libertado do elétrodo de zinco para a solução de 
sulfato de zinco.  
 A equação química que traduz esta reação é: 
Cu
2+
 (aq) + Zn (s)               Cu (s) + Zn
2+(
aq) 
Além disso, é utilizada uma ponte salina entre os elétrodos para  permitir que haja equilíbrio de cargas. 
Visto que no interior desta existe uma solução salina(KNO3), à medida que se vão acumulando, por 
exemplo, as cargas positivas (iões Zn
2+)
na solução de sulfato de zinco, o Cl
-
 da solução aquosa de NaCl 
compensa o balanço de cargas. 
 
3.  Parte experimental 
3.1. Material e reagentes.     
 
 3 gobelés(150 mL), 1 tubo em U, placa de aquecimento,  fios de ligação, crocodilos e multímetro digital. 
Nitrato de amónio,  ágar-ágar, sulfato de cobre(II), sulfato de zinco(II),  água, elétrodo de cobre e elétrodo 
de zinco. 
 
 3.2. Procedimento 
 
 1. Para a construção de uma ponte salina,  dissolver, num gobelé, cerca de 1 g de ágar-ágar e 1,5 g de 
nitrato de amónio em 100 mL  de água. Aquecer a solução, sob agitação, numa placa de aquecimento, até à 
ebulição e até a solução perder o aspecto turvo. Introduzir a solução num tubo em U  e deixar arrefecer 
lentamente  até se observar o a formação de um gel.  
2.Adicionar 100 mL de uma solução aquosa de sulfato de cobre no primeiro gobelé e 100 mL de uma 
solução aquosa de sulfato de zinco no segundo.   
5. Utilizando um fio condutor com crocodilos nas extremidades, unir o elétrodo de zinco ao fio preto (COM) 
do multímetro.  
 6. Com o outro fio, unir o fio vermelho do multímetro ao elétrodo de cobre.  
 7. Invertendo o tubo em U, colocar cada uma das extremidades da ponte salina nas soluções de sulfato de 
zinco e sulfato de cobre.   
(Nota: O sistema não funciona se a ponte salina não estiver bem mergulhada). 
8. Mergulhar o elétrodo de zinco na solução de sulfato de zinco.  
9. Mergulhar o elétrodo de cobre na solução de sulfato de cobre.  
10. Registar a ddp lida no multímetro. 
11. Observar o que ocorre nos gobelés. 
12. Registar os resultados. 
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3. Tratamento dos resultados. 
- Regista as tuas observações. 








Anexo 3 – Protocolo experimental da atividade laboratorial “Eletrólise do cloreto de cobre(II)” 
 
 
                                 ESCOLA E.B. 2-3 JOÃO DE MEIRA – GUIMARÃES 
                                  CIÊNCIAS FÍSICO-QUÍMICAS – 7º ANO 
ATIVIDADE LABORATORIAL: Eletrólise do cloreto de cobre(II) 
 
1. Objetivos de aprendizagem: 
- Observar a ocorrência da decomposição do cloreto de cobre (II) por ação da corrente elétrica. 
-Identificar os reagentes e produtos da reação. 
 
2. Introdução 
Eletrólise é o processo no qual a energia elétrica é usada para forçar a ocorrência de uma reação de 
oxidação-redução, aplicando uma ddp externa. Ocorre, portanto, o processo inverso das células 
eletroquímicas. 
Na indústria, as eletrólises são muito importantes na obtenção, proteção ou purificação de materiais. 
O cloreto de cobre(II), em solução aquosa, decompõe-se em cobre e cloro, quando atravessado por uma 
corrente elétrica. 
 
3.  Parte experimental 
3.1. Material e reagentes.     
1 gobelé (150 mL), fios de ligação e crocodilos, 1 fonte de alimentação (gerador) 
Cloreto de cobre(II), 2 elétrodo s de grafite, água. 
 
 3.2. Procedimento 
1. Num gobelé, preparar uma solução aquosa diluída de cloreto de cobre(II). 
2. Introduzir os elétrodos de grafite na solução preparada. 





4. Regular a fonte para uma diferença de potencial elétrico entre os 6 V – 7 V. 
5. Após algum tempo, abrir o circuito desligando a fonte. 
6. Retirar os elétrodos da solução e observar que transformações ocorreram na solução e nos elétrodos. 
 
3. Tratamento dos resultados. 
- Regista as tuas observações. 
-Escreve a equação de palavras que traduz a transformação química que observaste. 
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Anexo 4 – Protocolo experimental da atividade laboratorial “Efeito químico da corrente elétrica - 
eletrólise do cloreto de cobre (II)” 
 
 
                   ESCOLA E.B. 2-3 JOÃO DE MEIRA – GUIMARÃES 
 
CIÊNCIAS FÍSICO-QUÍMICAS – 9º ANO  
ATIVIDADE LABORATORIAL: Efeito químico da corrente elétrica 
 
1. Objetivos de aprendizagem: 
- Observar a ocorrência da decomposição do cloreto de cobre (II) por ação da corrente elétrica. 
- Verificar a ocorrência de reações químicas não espontâneas por ação da corrente elétrica. 
 
2. Introdução 
 Eletrólise é o processo no qual a energia elétrica é usada para forçar a ocorrência de uma reação de 
oxidação-redução não espontânea, aplicando uma ddp externa. 
 O efeito químico evidenciado nas eletrólises é muito importante na obtenção, proteção ou 
purificação de elementos ou compostos. Por exemplo: 
- na galvanoplastia, permitindo recobrir objetos metálicos de metais valiosos; 
- na recuperação de metais valiosos (ouro, prata) que existem em objetos para destruir; 
- na extração de metais a partir dos respetivos minérios; 
- na produção industrial de cloro e sódio, a partir de cloreto de sódio fundido. 
 Para saber quais os compostos formados nos elétrodos durante este processo deve ter-se em 
consideração que: é no cátodo(polo positivo) que ocorre a redução e no ânodo(polo negativo) que ocorre a 
oxidação. 
 O cloreto de cobre(II), em solução aquosa, decompõe-se em cobre sólido e cloro gasoso, quando 
atravessado por uma corrente elétrica. 
  
3.  Parte experimental 
3.1. Material e reagentes 
1 gobelé (150 mL), fios de ligação e crocodilos,  fonte de alimentação (gerador) 
Solução aquosa de cloreto de cobre(II), 2 elétrodos de grafite, água. 
 
3.2. Procedimento 
1. Colocar num gobelé uma solução aquosa de cloreto de cobre (II). 
2.Introduzir os elétrodos de grafite na solução preparada. 
4. Montar um circuito em série com a fonte de alimentação, a lâmpada e os elétrodos. 
5. Após a montagem de todo o circuito, ligar a fonte de alimentação e impôr ao circuito uma diferença de 
potencial entre 6 V – 7 V durante alguns  minutos.  
5. Durante este tempo, observar o que acontece nos elétrodos e na solução. 
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4. Tratamento dos resultados. 
- Regista as tuas observações. 




Bueno, Willie, Boodts, Julien F.C., Degreve, Leone, Francisco A., Química Geral, McGraw-Hill do Brasil, Ltda., 
São Paulo, 1978 




Anexo 5 - Protocolo experimental da atividade laboratorial “Eletrólise da água” 
 
                       ESCOLA E.B. 2-3 JOÃO DE MEIRA – GUIMARÃES 
CIÊNCIAS FÍSICO-QUÍMICAS – 7º ANO 
ATIVIDADE LABORATORIAL: Eletrólise da água 
 
1. Objetivos de aprendizagem: 
- Observar a ocorrência da decomposição da água por ação da corrente elétrica. 
  -Identificar os reagentes e os produtos da reação. 
 
2. Introdução 
 Eletrólise é o processo no qual a  decomposição de substâncias ocorre por ação da eletricidade. Este 
processo realiza-se normalmente, num dispositivo designado por voltâmetro. 
 Devido à corrente elétrica que passa através da água, esta substância líquida transforma-se em 
hidrogénio gasoso ( no elétrodo ligado ao polo negativo da pilha) e oxigénio, também gasoso( no elétrodo 
ligado ao polo positivo da pilha). 
 Na indústria, as eletrólises são muito importantes na obtenção, proteção ou purificação de materiais. 
 
3.  Parte experimental 
3.1. Material e reagentes 
Fonte de alimentação (gerador), voltâmetro, fios de ligação, ácido clorídrico (diluído) 
 
3.2. Procedimento  
Sempre com a ajuda do teu professor: 
- Adiciona algumas gotas de ácido clorídrico a 200 mL de água. 
- Introduz a água acidificada na tina do voltâmetro.  
- Enche os tubos do voltâmetro com água acidificada e inverte-os sobre os elétrodos de grafite para que 
continuem com água. 







- Espera alguns instantes e observa o que acontece. 
 
4. Tratamento dos resultados  
- Regista as tuas observações. 




Anexo 6 – Lista dos participantes no “meeting” em Schwaz, na Áustria, no  mbito do projeto 












Anexo 7 - Lista de participantes da escola EB 2,3 João de Meira no “meeting” em Guimarães, 

















Anexo 10 – Certificado de participação na ação de formação Química da Atmosfera: compreensão 





Anexo 11 - Certificado de participação na ação de formação Medição e Grafismo no Ensino 






Anexo 12 - Certificado de participação na ação de formação O ensino experimental da Física e da 





















Anexo 15 - Certificado de participação na ação de formação Luz e Som – Como ultrapassar as 












Anexo 17 - Certificado de participação na ação de formação Utilização das TIC nos processos de 






Anexo 18 – Certificado de participação na ação de formação A Utilização de Tecnologias de 






Anexo 19 - Certificado de participação na ação de formação Utilização de Recursos Educativos 












Anexo 21 - Certificado de participação na ação de formação As Necessidades Educativas Especiais 





Anexo 22 - Certificado de participação na ação de formação Cursos de Educação e Formação: 





Anexo 23 - Certificado de participação na ação de formação Educação para a Saúde: A Educação 











Anexo 25 – Certificado de participação na ação de formação III Encontro Temático: Partilha de 








































Anexo 31 - Certificado de participação na ação de formação O Novo Acordo Ortográfico 
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